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Химия галогенов 
Общая характеристика 
VIIА-группу образуют р-элементы: фтор F, хлор Cl, бром Br, 
иод I и астат At. Название элементов VIIА-группы – «галогены», т. е. 
«рождающие соли» – связано с тем, что большинство их соединений 
с металлами представляет собой типичные соли (CaF2, NaCl, MgBr2, 
KI), которые могут быть получены при непосредственном взаимодей-
ствии металла с галогеном. Свободные галогены получают из при-
родных солей, поэтому название «галогены» также переводят как 
«рожденные из солей».  
 
Таблица 1 
Некоторые характеристики атомов галогенов 
  *по шкале Полинга 
Общая формула валентных электронов – ns2np5.  
Как видно из распределения валентных 
электронов по орбиталям, атомам не хватает 
всего одного электрона для формирования 
устойчивой восьмиэлектронной оболочки, поэтому у них сильно вы-
ражена тенденция к присоединению электрона. Все элементы легко 
образуют простые однозарядные анионы Г –. 
 
Группа 
Электронная 
конфигура-
ция 
Относительная 
электроотрица-
тельность* 
Устойчи-
вые степе-
ни окисле-
ния 
Первая 
энергия 
иониза-
ции, 
кДж/моль 
Сродство 
к электро-
ну, 
кДж/моль
VII 
F 9 
Фтор  
18,998 
2s22p5 4,0 –1; 0 1682 333 
Cl 17 
Хлор  
35,453  
3s23p5 3,2 
1; 0; +1; +3;
(+4); +5; 
(+6); +7 
1255 345 
Br 35 
Бром  
79,904  
3d104s22p5 2,9 
–1; 0; +1; 
+3; (+4); 
+5; +7. 
1143 325 
I 53 
Йод  
126,905  
4d105s25p5 2,7 –1; 0; +1; +3; +5; +7 1009 290 
ns  np 
     
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Простые вещества 
Простые вещества галогенов образованы двухатомными моле-
кулами Г2. В простых веществах при переходе от F2 к I2 с увеличени-
ем числа электронных слоев и возрастанием поляризуемости атомов 
происходит усиление межмолекулярного взаимодействия, приводя-
щее к изменению агрегатного состояния при стандартных условиях.  
 
Таблица 2  
Некоторые характеристики молекулярных галогенов 
Элемент 
Ткип, °С Тпл, °С Внешний вид 
F2 –188,1 –219,6 Бледно-желтый газ 
Cl2 –34,0 –101,0 Желто-зеленый газ 
Br2 59,5 –7,2 Бурая жидкость 
I2 
185,5 
Сублим. 113,6 Черные кристаллы 
 
Все простые вещества имеют резкий запах и являются ядовиты-
ми. Вдыхание их паров вызывает раздражение слизистых оболочек и 
дыхательных органов, а при больших концентрациях – удушье. 
Во время первой мировой войны хлор применяли в качестве отрав-
ляющего вещества. 
Газообразный фтор и жидкий бром вызывают ожоги кожи. Ра-
ботая с галогенами, следует соблюдать меры предосторожности (мак-
симальная допустимая концентрация F2 при ежедневном 8-часовом 
воздействии составляет 0,1·10–4, ср. с 10–3 для HCN).  
Йод открыт в 1811 г. Куртуа. Свое название элемент получил от 
слова «иоеидес», что по-гречески означает «окрашенный в фиолето-
вый цвет». 
Взаимодействие фтора с некоторыми переходными металлами, 
например никелем, протекает крайне медленно из-за образования на 
их поверхности тонкой защитной пленки соответствующего фторида 
металла. 
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Таблица 3 
Химические свойства простых веществ 
Неметаллы F Cl Br I 
He, Ne, Ar Не взаимодействуют 
Kr, Xe ГFn ,  n = 2,4,6 Не взаимодействуют 
О2 F2O2 Не взаимодействуют 
S SF6, SF4, SF2, S2F10 
S2Cl2, 
SCl2, SCl4
S2Br2 Не реагирует 
N2 Не взаимодействуют 
H2 Взрыв Взрыв на свету 
Реагирует 
выше 
200 °С 
Обратимо 
P PГ3 и РГ5 PI3, P2I4 
Металлы Бурно Реагируют при нагревании 
Окислители – О2 F2, Cl2 HNO3 
Ео, В 
для электродной 
реакции 
2Г– +2е – = Г2 
+2,87 +1,36 +1,02 +0,54 
 
В атмосфере F2 горят многие очень устойчивые соединения, например вода, кварц (SiO2): 
2F2 + 2H2O = O2 + 4HF 
SiO2 + 2F2 = SiF4 + O2 
разлагаются многие соли:  
2F2 + Na2SО4 = 2NaF + SО2F2 + О2 
Особенно высокой окислительной активностью обладает фтор. 
Фтор окисляет благородные металлы (Au, Pt).  
Pt + 3F2 = PtF6 
Взаимодействует с некоторыми инертными газами (криптоном, 
ксеноном и радоном), например: 
Xe + 2F2 = XeF4 
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В реакциях с фтором такие сильные окислители, как азотная и 
серная кислота, выступают в роли восстановителей, при этом фтор 
окисляет входящий в их состав О (–2). 
2HNO3 + 4F2 = 2NF3 + 2HF + 3O2 
H2SO4 + 4F2 = SF6 + 2HF + 2O2 
Галогениды азота можно получить косвенным образом, напри-
мер, трихлорид азота по реакции: 
3Cl2 + NH3 = NCl3 + 3HCl или 
NH4Cl + 3HClO = NСl3 + 3Н2O + НСl 
Водой хлористый азот медленно гидролизуется:  
NCl3 + 3HOH = NH3 + 3НClO 
Получение иодистого азота: 
3I2 + 5NH3 = 3NH4I + NH3·NI3 
Высокая реакционная способность F2 создает трудности с выбо-ром конструкционных материалов для работы с ним. Обычно для 
этих целей используют никель и медь, которые, окисляясь, образуют 
на своей поверхности плотные защитные пленки фторидов. Название 
F связано с его агрессивным действием, оно происходит от греч. 
«фторос» – «разрушающий». 
В ряду F2, Cl2, Br2, I2 окислительная способность ослабевает из-за увеличения размера атомов и уменьшения электроотрицательно-
сти. Примерами восстановительных свойств иода может служить по-
лучение иодноватой кислоты HIO3: 
I2 + Cl2 + 6H2O = 2HIO3 + 10HCl 
3I2 + 10HNO3(конц) = 6HIO3 + 10NO2 + 2H2O 
 
Галогены в природе. Получение простых веществ 
Содержание фтора, хлора, брома и иода в земной коре составля-
ет 0,06; 0,02; 2 · 10–4; 4 · 10–5 мас. % соответственно. 
Значительное количество галогенов находится в природных во-
дах в виде анионов: Cl–, F–, Br –, I–. В морской воде может содержать-
ся до 2,5 % NaCl. Бром и иод получают из воды нефтяных скважин и 
морской воды. Буровые воды нефтеносных районов содержат от 10 
до 100 мг иода на 1 л (содержание иода в румынских буровых водах 
достигает 7 г/м3.) 
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Фтор и хлор существуют в природе также в виде минералов: 
CaF2 – флюорит или плавиковый шпат; 
Ca5[(PO4)3·F] – фторапатит; 
Na3[AlF6] – криолит; 
KCl·NaCl – сильвинит; 
KCl·MgCl2·6H2O – карналлит. 
 
 
Рис. 1. а – NaCl – галит или каменная соль; б – KCl – сильвин 
 
В честь соли NaCl названы города (Соликамск в России), реки 
(Зальцбах в Австрии) и озера (Солтон-Си в США). 
Состав зубной эмали близок к Ca5F(PO4)3, поэтому содержание фтора сильно влияет на состояние зубов:  
< 0,5 мг/л появляется кариес; 
> 1,2 мг/л разрушается зубная эмаль (крапчатость). 
Оптимальное содержание фтора в питьевой воде – 1мг/л. 
Монофторуксусная кислота FCH2COOH – очень ядовитое для человека вещество – токсин, выделенный из ядовитого южноафри-
канского растения Dichapetalum cymosum. Для человека LD50 = 
= 10 мг/кг. 
В промышленности галогены получают из их природных соеди-
нений. Все процессы получения свободных галогенов основаны на 
окислении галогенид-ионов. 
2Г–  Г2 + 2e– Фтор получают, пропуская электрический ток через безводный 
раствор соли KF в чистой жидкой плавиковой кислоте. Плавиковую 
кислоту и фторид калия получают из флюорита CaF2. В лабораторных условиях фтор можно получить термолизом высших фторидов неко-
торых металлов, например: 
2CeF4 = 2CeF3 + F2  
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Бром, содержащийся в морской воде и буровых водах в виде 
бромидов, извлекают путем обработки реакционной смеси хлором 
при рН = 3,5, чтобы избежать образования солей оксокислот брома.  Общий способ получения йода основан на окислении отрица-
тельно заряженных одновалентных ионов йода различными окисли-
телями. Этим способом его и получают из наиболее распространен-
ных природных соединений – йодидов. Восстановлением положи-
тельно заряженного пятивалентного йода пользуются очень редко по 
той причине, что йод в виде йодатов встречается редко (они содер-
жатся в маточных растворах (0,1 %), остающихся после очистки чи-
лийской селитры). 
В лаборатории бром и йод получают взаимодействием галоге-
нидов с окислителем (MnO2) в кислой среде, например: 
MnO2 + 2H2SO4 + 2KI = I2 + MnSO4 + 2H2O + K2SO4 
 
Межгалогенные соединения 
Галогены реагируют друг с другом, образуя межгалогенные со-
единения (МГС) в четырех стехиометрических соотношениях: XY, 
XY3, XY5 и XY7, где Х – более тяжелый элемент. Все межгалогенные соединения содержат четное количество 
атомов галогенов. По химическим свойствам межгалогенные соеди-
нения ХYn похожи на простые вещества Х2, но скорости реакций с участием МГС оказываются больше. 
Двухатомные соединения. Известны все шесть возможных двух-
атомных соединений между F, Cl, Br и I. Типичные методы получе-
ния: 
Cl2 + F2 = 2СlF (225 oC) 
I2 + X2 = 2IX (X = Cl, Br, комнатная температура) 
СlF – сильный фторирующий реагент, он реагирует со многими 
металлами и неметаллами, превращая их во фториды. ICl и IBr менее 
агрессивны, но и они очень энергично реагируют с большинством 
металлов. Препаративное использование таких реакций весьма огра-
ничено. 
Четырехатомные соединения. Все рассматриваемые соедине-
ния, имеющие формулы ClF3, BrF3, IF3 и ICl3 (I2Cl6), могут быть полу-чены прямым взаимодействием галогенов. Для IF3 предложен метод низкотемпературного фторирования с помощью XeF2: 
I2 + 3XeF2 = 2IF3 + 3Xe 
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Таблица 4 
 Физические свойства фторидных межгалогенные соединений 
Формула Внешний вид Тпл, °С Ткип, °С 
ClF Бесцветный газ –155,6 –100,1 
BrF Светло-коричневый газ Диспропорц. –20 
IF Неустойчив – Диспропорц. 
ClF3 Бесцветный газ –76,5 11,8 
BrF3 Жидкость соломенного цвета 8,8 125,8 
IF3 Желтая жидкость – Разлаг. –28 
ClF5 Бесцветный газ –103 –13,1 
BrF5 Бесцветная жидкость –60,5 41,3 
IF5 Бесцветная жидкость 9,4 104,5 
IF7 Бесцветный газ 6,5 Сублим. 4,8 
 
О неустойчивом соединении IF3 известно мало, а ClF3 и BrF3 – 
хорошо изученные летучие жидкости. Трифторид хлора – одно из 
наиболее реакционно-способных химических соединений, энергично 
реагирующее с большинством веществ, которые обычно считаются 
достаточно инертными. В настоящее время это соединение произво-
дится в США, Франции, Великобритании и России для фторирования 
урана в производстве ядерного топлива: 
3ClF3 + U = UF6 + 3ClF (50–60 °С) 
Жидкий ClF3 может реагировать и как донор фторид-ионов 
(льюисовское основание), и как акцептор фторид-ионов (льюисовская 
кислота): 
PtF5 + ClF3 = [ClF2]+[PtF6] ‒ 
NOF + ClF3 = [NO]+[ClF4] ‒ 
Шестиатомные соединения. Известны только фторидные со-
единения, а единственным представителем класса восьмиатомных 
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межгалогенных соединений является IF7. Предпочтительным методом 
получения всех соединений является прямой синтез из элементов: 
Cl2 + 5F2 = 2СlF5 (355 °C, 250 атм.) 
ClF3 + F2 = СlF5  
Br2 + 5F2 = BrF5 (150 °C) 
I2 + 5F2 = IF5 (комнатная температура) 
I2 + 7F2 = IF7 (250–300 °C) 
СlF5, BrF5 и IF7 – исключительно сильные фторирующие реаген-
ты; только ClF3 превосходит их по силе. IF5  – относительно более 
мягкий фторирующий агент, производство которого в США состав-
ляет порядка нескольких сотен тонн в год. 
Реакция межгалогенидных соединений с водой (гидролиз) про-
текает бурно, иногда со взрывом: 
BrF5 + 3H2O = HBrO3 + HF 
Если же оксокислота HXOn неустойчива (Х – Br (III), I (III)), то 
происходит ее диспропорционирование, например: 
5ICl3 + 9H2O = 3HIO3 + I2 + 15HCl 
При взаимодействии соединений ХYn с растворами щелочей об-
разуются соли соответствующих кислот, например: 
ClF + 3KOH = KF + KClO + H2O 
3ICl3 + 12NaOH = 2NaIO3 + NaI + 9NaCl + 6Н2O 
Межгалогенные соединения являются сильными окислителями 
и окисляют металлы до высших степеней окисления, например: 
2Co + 6ClF = 2CoF3 + 3Cl2 
Соединения ХYn способны присоединять или терять галогенид-
ион Y–. При этом образуются гетероядерные полианионы XY4– или катионы XY+, которые по свойствам близки к гомоядерным полика-
тионам и полианионам галогенов. Например, в концентрированной 
соляной кислоте ICl3 образует гидратированную тетрахлоройодную 
кислоту, которая выделяется из раствора в виде неустойчивых на воз-
духе оранжевых пластинчатых кристаллов: 
ICl3 + HCl + 4H2O = H[ICl4]·4H2O 
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Полигалогенид-анионы 
Наибольшее количество полигалогенид-анионов известно для 
йодида. Склоннось йода к катенизации хорошо иллюстируется мно-
гочисленными полииодидами, которые кристаллизуются из раство-
ров, содержащих йодид-ионы и йод: I3‒, I5‒, I7‒, I9‒, I2‒2, I4‒2 , I8‒2 , I16‒4 и 
др. Так, растворимость йода в воде резко возрастает в присутствии 
йодида калия KI. Увеличение растворимости связано с образованием 
прочных полииодид-ионов: 
KI + I2 = KI3 (или KI2n + 1, где n = 1, 2, 3, 4) 
Стехиометрия кристаллических веществ существенно зависит от 
соотношения компонентов и природы катиона. Следует также отме-
тить, что качественная реакция на йод с крахмалом – темно-синее 
окрашивание – обусловлена, по-видимому, образованием соединений 
включения I5– в геликоидальные кольца одного из компонентов крах-
мала – амилозы. Устойчивость полигалогенидных анионов с одним и 
тем же катионом падает с уменьшением размера атома галогена, то 
есть в ряду I – Br –Cl. 
 
Галогенводородные кислоты и их соли 
Существует общепринятая практика называть молекулярные ча-
стицы НХ и чистые (безводные) соединения галогеноводородами, а 
их водные растворы – галогенводородными кислотами. Физические 
свойства галогеноводородов приведены в табл. 5. 
 Высокая температура кипения HF объясняется ассоциацией мо-
лекул HF за счет образования водородных связей: 
 Газообразные галогенводороды имеют раздражающий запах, 
дымят во влажном воздухе из-за образования с парами воды малень-
ких капелек раствора кислоты. Фтористый водород ядовит.  
Галогенводороды хорошо растворяются в воде, образуя галоген-
водородные кислоты. Галогенводороды можно получить прямым 
синтезом из простых веществ. 
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Таблица 5  
Свойства галогеноводородов 
Формула Ткип, °С Тпл, °С рКа Растворимость в воде, л НГ в 1 л H2O 
HF +19,7 –83,4 3,3 ∞ 
HCl –85,1 –114,3 –9 450 
HBr –66,8 –86,9 –11 600 
HI –35,4 –50,9 –12 425 
 
Фтороводород получают в промышленности из природного сы-
рья – флюорита (плавикового шпата). Фторид кальция обрабатывают 
концентрированной серной кислотой: 
CaF2 + H2SO4 = 2HF + CaSO4 Со способом получения фтороводородной кислоты из плавико-
вого шпата (природного минерала, добавляемого к руде при выплавке 
металлов с целью понижения температуры плавления) связано ее 
тривиальное название – плавиковая кислота.  
Плавиковая кислота является слабой из-за высокой прочности 
связи H–F и из-за ассоциации молекул HF за счет водородных связей. 
В водном растворе фтористоводород – весьма слабая кислота. Замет-
ное число фторид-ионов координировано HF с образованием HF2–:  
HF + H2O  H3O+ + F–; рК1 = 2,95 
HF + F–  HF2– ; рК2 = 0,85 Поэтому, в отличие от других одноосновных кислот, фторово-
дородная кислота образует кислые соли: 
KOH + 2HF  KHF2 + H2O В гидрофторид-ионе HF2– атомы фтора соединены водородным мостиком (F…H–F)–. Дополнительным количеством щелочи KHF2 можно перевести в KF. 
KHF2 + KOH = 2KF + H2O Фтороводород и плавиковая кислота – очень едкие вещества. Их 
нельзя хранить в стеклянных сосудах, так как HF реагирует с диокси-
дом кремния, который входит в состав стекла: 
SiO2 + 4HF = SiF4 + 2H2O 
SiF4 + 2HF = H2[SiF6] 
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Плавиковая кислота по этой причине используется для нанесе-
ния рисунков на стекло и для удаления песка с металлического литья.  
Хранят плавиковую кислоту в пластмассовых сосудах, покры-
тых изнутри слоем парафина. Плавиковая кислота ядовита, вызывает 
болезненные ожоги и язвы, так как реагирует с белками.  
Хлороводород можно получить, действуя концентрированной 
серной кислотой на твердую соль NaCl. Поэтому хлороводородную 
кислоту и назвали соляной (получаемой из соли).  
NaCl + H2SO4 = HCl + NaHSO4 или 
NН4Сl + Н2SO4 = NН4НSO4 + НСl Сжигание хлора с водородом является основным промышлен-
ным способом получения HCl. Соляная кислота является важным 
продуктом химической промышленности, обычно ее выпускают в ви-
де 36%-х растворов. Эти растворы представляют собой бесцветные 
жидкости. 
Бромоводород и йодоводород нельзя получить действием сер-
ной кислоты на соответствующие соли из-за восстановительных 
свойств йодидов и бромидов, проявляемых по отношению к серной 
кислоте: 
2HBr + H2SO4(конц) = Br2 + SO2 + 2H2O 
8HI + H2SO4(конц) = 4I2 + H2S + 4H2O Поэтому HBr и HI получают посредством гидролиза фторида и 
йодида фосфора: 
PBr3 + 3H2O = 3HBr + H3PO3 
PI3 + 3H2O = 3HI + H3PO3 Восстановление исходного галогена красным фосфором и обра-
ботка водой – удобный лабораторный способ получения HBr и HI: 
2P + 6H2O + 3X2 = 6HX + 2H3PO3 В промышленности HI чаще получают по реакции I2 с сероводо-родом или гидразином:  
I2 + N2H4 = 4HI + N2 Восстановительные свойства йодид-ионов проявляются весьма 
заметно. Например, растворы йодидов постепенно желтеют на возду-
хе из-за образования I2. 
4HI + O2 = 2I2 + 2H2O При добавлении KI к раствору CuSO4 выпадает йодид Cu (+1): 
2KI + CuSO4 = I2 + CuI + K2SO4 Все галогенводородные кислоты обладают общими свойствами 
кислот, являются донорами протона и реагируют с акцепторами про-
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тонов: основаниями, основными солями, основными оксидами, амми-
аком и солями слабых кислот (например, карбонатами, сульфидами и 
др.). За счет катиона H+ галогенводородные кислоты способны окис-
лять металлы, стоящие в ряду активности до водорода. 
Zn + 2HCl = H2 + ZnCl2 Соли галогенводородных кислот. Соли плавиковой кислоты – 
фториды, соляной – хлориды, бромо- и йодоводородной – бромиды и 
йодиды. Большинство фторидов малорастворимы в воде. А большин-
ство хлоридов, бромидов хорошо растворяются в воде, хотя есть ис-
ключения, например хлориды, бромиды и йодиды серебра, ртути, 
свинца нерастворимы. 
Соли йодистоводородной кислоты называются йодидами. Боль-
шинство их растворимо. Труднорастворимыми йодидами являются 
желтая соль PbI2, желтая AgI, желтовато-белая ТlI, белая CuI, красная 
HgI2, зеленая Hg2I2 и др. Галогенид-ионы являются донорами электронных пар (основа-
ниями Льюиса). Галогенид-ионы имеют на своих валентных орбита-
лях четыре неподеленные электронные пары и выступают в качестве 
доноров при образовании ковалентной связи. Они способны к обра-
зованию комплексных соединений с катионами многих металлов. 
Так, например, фторид-ионы образуют прочные комплексы с ионами 
алюминия [AlF6]3–. Прочные фторидные комплексы образуют такие металлы, как Ti, Zr, Hf, V, Nb, Ta, W. Эти металлы склонны к пасси-
вации, для устранения пассивирующих пленок при их растворении к 
азотной кислоте, выступающей в роли окислителя, добавляют плави-
ковую, образующую комплекс.  
3Ti + 4HNO3 + 18HF = 3H2[TiF6] + 4NO + 8H2O  Наиболее прочные хлоридные комплексы образуют благород-
ные металлы (Pt, Pd, Ir, Rh, Au, Ag). Благодаря комплексообразова-
нию в «царской водке», представляющей собой смесь концентриро-
ванной азотной и соляной кислот, растворяются даже самые неактив-
ные металлы – золото и платина. 
3Pt + 4HNO3 + 18HCl = 3H2[PtCl6] + 4NO + 8H2O 
 
Кислородные соединения галогенов 
Галогены с кислородом непосредственно не реагируют из-за 
сравнительно низкой энергии связей «галоген – кислород». Наиболее 
устойчивые из известных оксидов галогенов приведены в табл. 6.  
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Оксиды галогенов относятся к быстро развивающемуся в по-
следние годы разделу неорганической химии – химии энергоемких 
соединений. Энергоемкие вещества могут отдавать энергию мгно-
венно, например в камере сгорания реактивного двигателя, или с ре-
гулируемой скоростью, например в химических источниках тока. 
Другая причина ускорения исследований оксидов галогенов – воз-
можность синтеза новых семейств неорганических веществ: диокси-
дифторид O2F2 служит основой для синтеза солей оксигенил-катиона 
O2+, хлорный ангидрид Cl2O7 является родоначальником семейства перхлоратов, оксиды хлора в низших степенях окисления генетически 
связаны с хлоратами. Общая особенность всех оксидов галогенов – 
их чрезвычайная неустойчивость.  
Самый активный из галогенов – фтор – способен окислить кис-
лород из воды. При растворении F2 в холодных разбавленных раство-рах щелочей образуется дифторид кислорода OF2: 
2F2 + 2OH– = 2F– + OF2 + H2O 
 
Таблица 6 
Оксиды галогенов 
Галоген Степень окисления 
+1 +3 +4 +5 +6 +7 
Cl Cl2O  ClO2  Cl2O6 Cl2O7 
Br Br2O Br2O3 BrO2  BrO3  
I   I2O4 I2O5   
 
Дифторид кислорода OF2 – бесцветный газ с характерным за-пахом. В этом соединении фтор имеет степень окисления (–1), а кис-
лород – (+2). Дифторид кислорода не является кислотным ангидри-
дом и при взаимодействии с водой не образует фторноватистую кис-
лоту HOF, а разлагается. OF2 может рассматриваться как компонент ракетного топлива с водородсодержащим горючим: водородом, мета-
ном, дибораном.  
OF2 сравнительно легко вступает в реакции с различными со-единениями и ведет себя как окислительно-фторирующий реагент, 
что используется для синтеза фторидов благородных газов, например: 
Xe + OF2 = XeF2 + 1/2O2 (400 °C, 3 атм) 
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Дифторид дикислорода O2F2 – газ, является очень неустойчи-вым соединением. Удобнее рассматривать кислородные производные 
каждого из трех галогенов отдельно. 
Оксиды галогенов – неустойчивые соединения. Все оксиды га-
логенов, кроме I2O5 имеют положительные значения ΔGо образова-ния. При 25 °С сравнительно стабильны: Cl2O, ClO2, Cl2O6, Cl2O7; I2O5 устойчив до 300 оС. Все оксиды галогенов обладают сильным окисли-
тельным действием, окислительные свойства ClO2 используются при отбеливании бумаги и для обработки воды. 
Cl2O – газ с резким запахом, ядовит, хорошо растворим в воде. Его можно получить по реакциям:  
2Cl2 + 2HgO = Cl2O + HgO · HgСl2 
2Cl2 + 2Na2CO3 + H2O = 2NaHCO3 + 2NaCl + Cl2O 
 
Таблица 7  
Оксиды хлора 
Формула Cl2O ClO2 Cl2O6 Cl2O7 
Степень окисления +1 +4 +6 +7 
Тпл, °С –120,6 –59 3,5 –91,5 
Ткип, °С 2 11 203 81 
Внешний вид 
Желто-
коричне-
вый газ 
Желто-
зеленый 
газ 
Темно-
красная 
жидкость 
Бесцветная 
жидкость 
 
ClO2 – газ с резким запахом, ядовит, может взрываться, спосо-бен к диспропорционированию: 
 ClO2 + H2O  HClO3 + HClO2 
2ClO2 + 2KOH  KClO2 + KClO3 + H2O 
Cl2O – газ с резким запахом, ядовит, хорошо растворим в воде. Его можно получить по реакциям:  
2Cl2 + 2HgO = Cl2O + HgO · HgСl2 
2Cl2 + 2Na2CO3 + H2O = 2NaHCO3 + 2NaCl + Cl2O 
ClO2 – газ с резким запахом, ядовит, может взрываться, спосо-бен к диспропорционированию: 
ClO2 + H2O  HClO3 + HClO2 
2ClO2 + 2KOH  KClO2 + KClO3 + H2O 
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Рис. 3. Некоторые реакции диоксида хлора 
 
Оксид ClO2 получают по реакциям: 
2NaClO3 + SO2 + H2SO4 = 2ClO2 + 2NaHSO4 
2КСlO3 + Н2С2O4 = К2СО3 + СO2 + 2СlO2 + Н2O Двуокись хлора является сильным окислителем: 
2СlO2 + 2Р + 4Н2O = 2Н3РO4 + 2НСl 
Cl2O6 – вязкая жидкость, может быть получена при окислении 
ClO2 озоном. Диспропорционирование Cl2O6 в водной среде дает смесь хлор-новатой и хлорной кислот: 
Cl2O6 + H2O  HClO3 + HClO4 
Cl2O7 – маслянистая жидкость, получается при обезвоживании 
HClO4 с помощью P2O5. 
2HClO4 + P2O5 = Cl2O7 + 2HPO3 получение 
Cl2O7 + H2O = 2HClO4 ангидрид Оксиды брома не так многочисленны, меньше изучены и оха-
рактеризованы намного хуже, чем оксиды хлора. 
Среди галогенов йод образует наиболее устойчивые оксиды, а 
I2O5 был получен еще в 1913 г., однако структура соединения надеж-но установлена лишь в 1970 г. Наиболее удобный способ получения 
I2O5  – термическая дегидратация HIO3: 
2HIO3 = I2O5 + H2O 
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I2O5 – бесцветное кристаллическое вещество, не разлагается вплоть до 300 °С. Оксид I2O5 обладает специфическим свойством окислять CO и используется при количественном определении СО:  
I2O5 + 5CO = 5CO2 + I2 
I2O4 – желтое кристаллическое вещество, построенное из ионов 
[IO+][IO–3]. При нагревании выше 135 °С разлагается на I2O5 и O2. Наиболее распространенными кислородными соединениями 
хлора, брома, йода являются кислородсодержащие кислоты и их соли. 
 
Кислородные кислоты галогенов и их соли 
Препаративная химия и технические применения кислородных 
кислот галогенов имеют более чем двухсотлетнюю историю. Все ок-
сокислоты, кроме хлорной кислоты и HIO3, существуют только в рас-творах. При попытке выделить их из раствора в чистом виде они раз-
лагаются с выделением кислорода. В рядах HClO, HBrO, HIO и 
HClO2, HBrO2, HIO2 наблюдается снижение устойчивости соедине-ний. 
Из сопоставления величин рКa, приведенных в табл. 8, следует, что легкость отщепления протона в оксокислотах уменьшается в ряду 
HClO4 > HClO3 > HClO2 > HClO. При переходе от Cl к Br сила оксо-кислот ослабевает. Хлорная кислота HClO4 – это самая сильная из всех оксокислот. 
 
Таблица 8  
Значения рКа для оксокислот хлора и ОВ потенциал в кислой среде 
Кислота рКa E0(HClOn/Cl–), В Соли 
HClO Хлорноватистая 7,53 +1,48 Гипохлориты 
HClO2 Хлористая 2,00 – Хлориты 
HClO3 Хлорноватая –1,22 +1,45 Хлораты 
HClO4 Хлорная –10 +1,39 Перхлораты 
 
Химические свойства кислот и их солей определяются стабиль-
ностью, или устойчивостью, анионов в кислых, нейтральных и ще-
лочных средах. 
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Хлорноватистая кислота HClO является слабой кислотой (рК = 
= 7,53). Она существует только в разбавленных водных растворах и 
разлагается на свету: 
2HClO = HCl + O2 
3HClO = HClO3 + 2HCl 
4НСlO = 3НСl + НСlO4 
НСlO + НСl = Сl2 + Н2O 
За счет этих реакций хлорноватистая кислота в составе хлориро-
ванной воды оказывает сильное окислительное и бактерицидное дей-
ствие. Соли этой кислоты – гипохлориты – сильные окислители. Ги-
похлориты кальция и натрия производят в промышленном масштабе 
и используют для отбеливания тканей и бумаги. Они входят также в 
состав дезинфицирующих и чистящих средств. 
Гипохлориты устойчивее хлорноватистой кислоты. Имея в сво-
ем составе положительно заряженный одновалентный атом хлора, 
они могут выступать в роли окислителей или восстановителей в зави-
симости от условий реакции. 
2Со(ОН)2 + NaCIO = Со2O3·Н2O + NaCl + Н2O 
2Fe(OH)2 + NaCIO + Н2O = 2Fe(OH)3 + NaCl 
K2S + H2SO4 + NaCIO = S + K2SO4 + NaCl + H2O 
Хлористая кислота HClO2 – слабая кислота (рК = 2), сильнее, 
чем HClO. Очень неустойчива даже в водных растворах: 
HClO2 = O2 + HCl 
5HClO2 = 4ClO2 + HCl + 2H2O 
3HClO2 = 2HClO3 + HCl 
Хлорноватая кислота HСlO3 – сильная кислота и энергичный 
окислитель, существует только в растворах: 
4HClO3 = 3HClO4 + HCl 
Наиболее известная соль этой кислоты – хлорат калия KClO3, 
бертолетова соль.  
При нагревании твердый хлорат калия может диспропорциони-
ровать с образованием перхлората: 
4KClO3  3KClO4 + KCl  
Но разложение KClO3 может идти также с выделением кислоро-
да: 
2KClO3 = 3O2 + 2KCl 
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Рис. 4. Французский химик Клод-Луи Бертолле (1748–1822) 
Эту реакцию в присутствии катализатора MnO2 проводят в ла-боратории для получения кислорода. Способность бертолетовой соли 
разлагаться с выделением кислорода используется при изготовлении 
зажигательных смесей – «пороха Коссиньи»: 
22KClO3 + 9S + 24C = 24СO2 + 9SO2 + 22KCl Смеси бертолетовой соли со многими восстановителями (углем, 
серой, фосфором, сульфидом сурьмы (III)) взрывоопасны:  
2КСlO + 3S = 2КС1 + 3SО2 
5КСlO3 + 6Р = 5КС1 + 3Р2O5 
3КСlO3 + Sb2S3 = 3KC1 + Sb2О3 + 3SO2 Хлорная кислота HСlO4 – одна из самых сильных кислот. Это единственная из кислородных кислот хлора, которая существует в 
свободном состоянии в виде безводной легкокипящей жидкости. 
Один из способов получения этой кислоты состоит в обработке пер-
хлоратов концентрированной серной кислотой: 
KClO4 + H2SO4 = HClO4 + KHSO4 Хлорная кислота – самая устойчивая из кислот хлора, но обра-
щаться с ней надо крайне осторожно. Безводная хлорная кислота 
взрывается при нагревании и при соприкосновении с органическими 
веществами. Соли хлорной кислоты – перхлораты – в водных раство-
рах совершенно устойчивые соединения. KClO4 – один из главных компонентов пиротехнических смесей для фейерверков, осветитель-
ных ракет и т. д. 
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Безводная хлорная кислота – сильный окислитель, в то же время 
водные растворы – очень слабые окислители, вероятно из-за кинети-
ческого барьера активации. 
ClO4– + 2H+ + 2e– = ClO3– + H2O         pH = 0, E0 = +1,20 B В щелочной среде окислительная способность резко падает: 
ClO4– + H2O + 2e– = ClO3– + 2OH–       pH = 14, E0 = +0,37 B У хлора из положительных степеней окисления наиболее устой-
чивой оказывается степень окисления (+7).  
У брома и йода происходит снижение устойчивости высшей 
степени окисления. Подобная картина наблюдается и в других под-
группах неметаллов. 
 
Рис. 5. Некоторые реакции броматов 
Бромная кислота. Соли этой кислоты – перброматы – можно по-
лучить в щелочной среде действием очень сильных окислителей, 
например фтора, на броматы:  
NaBrO3 + F2 + 2NaOH = NaBrO4 + 2NaF + H2O Избыток бромат-ионов и фторид-ионов удаляют осаждением 
AgBrO3 и СaF2, затем раствор пропускают через катионит, чтобы по-лучить разбавленный раствор HBrO4. Бромную кислоту можно скон-центрировать до 55 % без разложения, такие растворы устойчивы в 
течение длительного времени, даже при 100 oС. 
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Перброматы, в отличие от перхлоратов, проявляют в водных 
растворах сильные окислительные свойства. Получение перброматов 
возможно при окислении броматов фтором: 
NaBrO3 + F2 + 2NaOH = NaBrO4 + 2NaF + H2O  Общая инертность BrO4– при комнатной температуре резко про-тиворечит его высокой термодинамической окислительной способно-
сти: 
BrO4– + 2H+ + 2e → BrO3– + H2O; Eo = +1,85 В Йодная кислота может быть получена анодным окислением 
HIO3. Из водных растворов она выделяется в виде кристаллогидрата 
HIO4·2H2O  H5IO6.  
 
Рис. 6. Иодная кислота H5IO6 
 
Проявляет окислительные свойства: 
H5IO6 + 2HCl = HIO3 + 3H2O + Cl2 Периодаты образуют многочисленные комплексные соединения 
с переходными металлами, в которых октаэдрическая частица IO65– играет роль бидентантного хелатирующего лиганда, например 
[Cu(IO6)2]7– (при этом стабилизируются высшие степени окисления: СuIII, NiIV, AgIII). Периодаты – хорошие окислители как с термодина-
мической, так и с кинетической точек зрения.  
Таким образом, для брома и йода наиболее устойчивыми оказы-
ваются кислородные соединения со степенью окисления (+5).  
По этой причине диспропорционирование брома и йода в ще-
лочной среде идет по реакции: 
3I2 + 6NaOH  5NaI + NaIO3 + 3H2O При добавлении кислоты эта реакция идет в противоположном 
направлении.  
Бромноватая кислота HBrO3 по своей устойчивости и окисли-тельной способности напоминает HClO3. Она в свободном состоянии не выделена и существует в водных растворах.  
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В 1980 г. Б. П. Белоусову посмертно была присуждена Ленин-
ская премия. Наиболее полный известный реакционный механизм 
этой реакции представляет собой набор 80 элементарных реакций. 
Кислородсодержащие кислоты и оксоанионы галогенов являют-
ся сильными окислителями, особенно в кислых растворах. Кислоты 
по сравнению с солями значительно менее устойчивы. Для окисли-
тельно-восстановительных реакций в водных растворах часто харак-
терны кинетические затруднения, поэтому можно и не получить про-
дукты, образование которых вероятно с точки зрения термодинамики. 
Этот факт очень актуален при обсуждении окислительно-
восстановительных свойств соединений галогенов. 
 
Взаимодействие галогенов с водой 
Растворимость хлора в воде при 8 °С максимальна; при этой 
температуре в 1 л воды растворяется 3,4 л хлора. Свежеприготовлен-
ная хлорная вода имеет запах хлора, постепенно исчезающий при 
хранении. 
Взаимодействие галогенов с водой – сложный процесс, включа-
ющий растворение, образование сольватов и диспропорционирова-
ние: 
Х2 р-р + Н2O <=> HOХ + НХ Константы этого равновесия при 25 °С малы и составляют 4·10–4; 
7·10–9 и 2·10–13 соответственно для хлора, брома и йода, поэтому 
в растворе они остаются (особенно йод и бром) преимущественно 
в молекулярной форме.  
 Кислоты НХO нестойки и диспропорционируют: 
3НХO = 2НХ + НХO3 Скорость этой реакции невелика при низких температурах и 
резко возрастает, особенно для Х = Br и I при повышении температу-
ры. 
Возможность диспропорционирования в щелочной среде замет-
но увеличивается: 
2NaOH + Cl2 = NaClO + NaCl + H2O (0 оС) 
6KOH + 3Cl2 = KClO3 + 5KCl + 3H2O (60–80 оС) 
CaO + Cl2 = CaОCl2 [Ca(OCl)2·CaCl2] (20 оС) Ион ClO– может диспропорционировать на Cl– и ClO2–. Ион ClO2– может диспропорционировать на Cl– и ClO3–. Аналогичным образом диспропорционирует ClO3– : 
4ClO3–  Cl– + 3ClO4– 
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(константа равновесия равна 1020), но даже при 100 oC реакция идет 
очень медленно. Перхлораты получают только электрохимическим 
окислением растворов хлоратов. 
Фтор в отличие от других галогенов воду окисляет:  
2H2O + 2F2 = 4HF + O2 Растворимость галогенов можно увеличить, если использовать 
малополярные органические растворители – бензол C6H6, четырех-хлористый углерод CCl4. В отличие от воды межмолекулярное взаи-модействие в таких растворителях слабое, и появление молекул гало-
генов не изменяет структуру органической фазы. Близость энергий 
межмолекулярного взаимодействия растворителя и растворенного 
вещества и объясняет высокую растворимость галогенов. 
 
Применение галогенов 
В качестве окислителя из кислородных солей галогенов шире 
всего используется сильный и быстрый гипохлорит. Хлорат калия 
используется в пиротехнике и в производстве спичек (входит в состав 
спичечной головки и окисляет Р, входящий в состав пасты, нанесен-
ной на коробок). Хлораты и перхлораты в смеси с органическими ве-
ществами или Al и Мg являются непременной составной частью 
твердотопливных ускорителей для ракет.  
Главный компонент современного твердого ракетного топлива 
(65–75 % от состава ТРТ) – перхлорат аммония NH4ClO4. Пример ре-акции горения ТРТ: 
6NH4ClO4 + 10Al = 3N2 + 9H2O + 6HCl + 5Al2O3 Фтор применяют для синтеза фторированных масел, смазок и 
полимеров. В 1938 г. был получен политетрафторэтилен (фторо-
пласт), изделия из фторопластов широко применяются в машино-
строении, авиационной, электротехнической, химической и других 
отраслях промышленности. 
 
 
 
Рис. 8. Строение фторопласта (СF2CF2)n 
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Фторпроизводные материалы используются в медицине. Неко-
торые современные смазочные материалы также содержат фторорга-
нические вещества, с 1940 г. началось использование UF6 в процессах разделения изотопов урана для ядерных реакторов. В холодильной 
технике применяют фреоны (CF3Cl, CCl2F2) – фторпроизводные угле-водородов. 
Бактерицидное и отбеливающее свойства хлора и его соедине-
ний применяются с 1801 года и используются в промышленных мас-
штабах до настоящего времени. В общей сложности в разных количе-
ствах производятся и потребляются в настоящее время более 15000 
различных соединений хлора. Хлор применяется для обеззаражива-
ния питьевой воды и сточных вод. 
Хлорпроизводные углеводородов – хлороформ, дихлорэтан и 
другие являются ценными растворителями. Их используют для обез-
жиривания материалов, экстракции жиров, в химической и других 
отраслях промышленности. Многие органические полимеры содер-
жат хлор, например поливинилхлорид. 
Методом хлорной металлургии получают кремний и тугоплав-
кие цветные металлы – титан, цирконий, ниобий, тантал. Особой, 
очень важной областью практического использования йода является 
металлургия, где его применяют для получения титана, циркония и 
гафния высокой чистоты (так называемое йодидное рафинирование). 
Метод основан на образовании и последующем термическом разло-
жении в вакууме летучих йодидов металлов. 
Галогены и их производные широко используются в тонком ор-
ганическом синтезе (реакция Гриньяра и др.) 
Бромид и йодид серебра применяются как светочувствительные 
минералы в фотографии. Другие важные области применения броми-
дов – антипирены и межфазные катализаторы.  
Бром участвует в регуляции деятельности центральной нервной 
системы, влияет на функции половых желез и щитовидной железы. 
Бромиды натрия и калия используются для лечения неврозов и ока-
зывают седативное действие. Основное действие бромидов связыва-
ют с усилением процессов торможения в коре головного мозга. 
Йод применяется в медицине – для лечения болезней щитовид-
ной железы. Недостаточное поступление йода в организм ведет к по-
явлению и развитию эндемического зоба. Для предупреждения недо-
статочности йода в организме в местности с эндемическим зобом 
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направляют йодированную пищевую соль (содержащую 10 г KI на 1 т 
NaCl). 
Растворы йода в этиловом спирте (йодная настойка: 10%-й рас-
твор йода в 95%-м C2H5OH смешивается с равным количеством 4%-го раствора KI в H2O) применяются в медицине в качестве наружного дезинфицирующего средства. 
Галогены кремния, титана и других металлов и их производные 
используются для получения оксидных наноматериалов. 
 
Перфторан – «голубая кровь» 
В конце 70-х гг. сотрудник Института биофизики АН СССР 
профессор Феликс Федорович Белоярцев изобрел препарат – замени-
тель человеческой крови. Научное название его – перфторан, однако 
чаще препарат этот называют «голубой кровью». Он и в самом деле 
имеет бело-голубой цвет. Человек, который посвятил себя спасению 
других людей, поплатился за это жизнью. 
В основу нового препарата были положены перфторированные 
углероды, способные растворять в себе кислород и углекислый газ, то 
есть выполнять функции газообмена, как и природная кровь. Пер-
фторуглероды (ПФУ) – слабо полярные соединения, в которых рас-
творимость газов увеличивается по мере уменьшения полярности. 
Растворимость газов в чистых жидких ПФУ очень высокая – около 
50 об. % O2 и 200 об. % CO2. Перфторуглероды – химически инерт-ные, так как покрыты «шубой» из фтора, ковалентно связанного  
с углеродом. Энергия связи C–F больше, чем энергии C–H. Длина 
связи для фтора так же мала, как и для водорода. 
Перфторированные соединения приблизительно в два раза тя-
желее воды и в ней практически не растворяются, поэтому для целей 
кровезамещения необходимо приготовить эмульсию из перфторугле-
родов. Для ее изготовления требуются поверхностно-активные веще-
ства, в противном случае смесь будет плохо эмульгироваться и быст-
ро расслаиваться.  
Основные компоненты перфторана: ПФД – перфтордекалин и 
ПМЦП – перфторпараметилциклогексилиперидин. 
Впервые весть о создании перфторана, совместимого с организ-
мом человека, прозвучала в 1982 г. на съезде биофизиков. Препарат 
представлял собой жидкость голубоватого цвета (отсюда изысканное 
название «голубая кровь») и обладал, помимо многих полезных 
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свойств, поистине уникальным: мог доставлять кислород через мель-
чайшие капилляры. Это было грандиозным открытием, так как при 
большой потере крови сосуды сжимаются и не пропускают донор-
скую кровь, а вместе с ней – кислород. О «голубой крови» заговорили 
как о панацее для рода человеческого. К концу 1983 г. препарат был 
готов к клиническим испытаниям. 
В исследованиях американских и японских ученых, создававших 
свои препараты перфторуглеродов в качестве кровезаменителей, 
наступил кризис. Животные часто погибали после введения препара-
тов. Погибали от закупорки сосудов. Дело было в ошибочной тенден-
ции. Ученые стремились обеспечить возможно более быстрое выве-
дение препарата из организма. Для этого они делали эмульсию из от-
носительно крупных капель: чем крупнее капли эмульсии, тем легче 
они слипаются, образуя мицеллы, поглощаемые фагоцитами. Но при 
этом неизбежна закупорка мелких сосудов.  
Белоярцев с коллегами пошли по другому пути. Они стали гото-
вить эмульсии с возможно более мелкими частицами. Средний раз-
мер частиц эмульсии в перфторане около – 0,1 микрона. Размер эрит-
роцита – 7 микрон. Это соотношение обусловило все их успехи.  
В опытах лаборатории Белоярцева было показано, что мелко-
дисперсные препараты довольно быстро выводятся из организма. 
Путь их выведения оказался неожиданным – через легкие. Гидрофоб-
ные микрокапельки проходят через огромную поверхность (гидро-
фобных!) мембран легочных альвеол.  
После 2000 экспериментов на животных 26 февраля 1984 г. 
Фармкомитет СССР дал разрешение на проведение 1-й фазы клини-
ческих испытаний. 15 марта 1985 г. было дано разрешение на прове-
дение 2-й фазы клинических испытаний препарата «перфторан» в ка-
честве кровезаменителя с функцией переноса кислорода в лекар-
ственной форме «эмульсия во флаконах». 
Перфторан спас 200 солдат в Афганистане. Огромное внимание 
к заменителю крови было, конечно, неслучайным. Самые видные ме-
дики считали, что перфторан поможет при лечении таких грозных 
болезней, как гемофилия, белокровие, анемия и даже СПИД. «Голу-
бая кровь» была необходима также при длительной консервации ор-
ганов, предназначенных для пересадки (сроки их «жизни» возрастали 
раз в 20!). 
Весной 1985 г. работы по производству и испытаниям перфто-
рана были выдвинуты на соискание Государственной премии СССР.  
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В числе кандидатов на лауреатство, кроме химиков, синтезиро-
вавших все компоненты, были три основных создателя перфторана: 
Белоярцев, Маевский, Исламов. Видимо это и стало одной из причин 
всех последующих несчастий. Перед выдающимся открытием стали 
возникать всевозможные барьеры, неожиданно началась кампания по 
его дискредитации. Постепенно развернулась самая настоящая травля 
выдающегося ученого. 
Спустя 17 лет медицинское сообщество вручило группе разра-
ботчиков перфторана национальную премию «Признание», тем са-
мым как бы извиняясь за ошибку. Белоярцев оказался первым в этом 
списке – посмертно. 
Группа энтузиастов во главе с Г. Р. Иваницким после долгой и 
тяжелой борьбы сумела-таки добиться повторной проверки перфто-
рана фармакологами. И он был снова разрешен для применения 
в наших клиниках. 
 
Содержащие галогены боевые отравляющие вещества (ОВ) 
До сих пор сохраняет свое военное значение давно известное 
удушающее ОВ – фосген COCl2, поскольку он широко используется в мирной химической промышленности и его производство не запре-
щено международными соглашениями. 
Иприт – 2,2'-дихлордиэтиловый тиоэфир – является боевым 
отравляющим веществом кожно-нарывного действия, по механизму 
действия – ОВ цитотоксического действия, алкилирующий агент: 
S(CH2CH2C1)2 Впервые иприт был применен Германией 12 июля 1917 г. против 
англо-французских войск, которые были обстреляны минами, содер-
жавшими маслянистую жидкость, у бельгийского города Ипр (откуда 
и произошло название этого вещества). 
Основную часть запасов современных военно-химических арсе-
налов составляют нервно-паралитические ОВ. Это фосфорорганиче-
ские соединения общей формулы: 
X P R1
R2
O
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где R1 и R2 – органические радикалы, X – галоген (Cl, F). Например, 
зари́н – боевое отравляющее вещество нервно-паралитического дей-
ствия: 
F
P
CH3
O
O
C
H
CH3
CH3
 Механизм отравляющего действия всех нервно-паралитических 
ОВ одинаков: они блокируют холинэстеразу – фермент, имеющий 
важнейшее значение в передаче нервных импульсов. 
Диоксин, вернее – 2,3,7,8-тетрахлордибензо-пара-диоксин: 
 
 
Диоксин – тотальный яд, поскольку даже в относительно малых 
дозах (концентрациях) он поражает практически все формы живой 
материи – от бактерий до теплокровных. При остром отравлении 
животных наблюдаются признаки общетоксического действия 
диоксина: потеря аппетита, физическая и половая слабость, 
хроническая усталость, депрессия и катастрофическая потеря веса. К 
летальному исходу он приводит через несколько дней и даже через 
несколько десятков дней, в зависимости от дозы яда и скорости его 
поступления в организм. 
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КОНТРОЛЬНЫЕ ЗАДАНИЯ 
 
Таблица 9 
Варианты контрольных заданий 
 
Номер  
варианта 
Номер задач,  
относящихся  
к данному заданию 
Номер 
варианта
Номер задач, относящихся 
к данному заданию 
01 1, 27, 56, 76, 86, 116 16 14, 42, 71, 91, 101, 131 
02 2, 28, 57, 77, 87, 117 17 10, 43, 72, 92, 102, 132 
03 3, 29, 58, 78, 88, 118 18 15, 44, 73, 93, 103, 133 
04 4, 30, 59, 79, 89, 119 19 13, 45, 74, 94, 104, 134 
05 5, 31, 60, 80, 90, 120 20 16, 46, 75, 95, 105, 135 
06 6, 32, 61, 81, 91, 121 21 17, 47, 76, 96, 106, 136 
07 7, 33, 62, 82, 92, 122 22 18, 48, 77, 97, 107, 137 
08 8, 34, 63, 83, 93, 123 23 19, 49, 78, 98, 108, 138 
09 9, 35, 64, 84, 94, 124 24 20, 50, 79, 99, 109, 139 
10 9, 36, 65, 85, 95, 125 25 21, 53, 80, 100, 110, 140 
11 10, 37, 66, 86, 96, 126 26 22, 51, 81, 101, 111, 141 
12 11, 38, 67, 87, 97, 127 27 23, 52, 82, 102, 112, 142 
13 11, 39, 68, 88, 98, 128 28 24, 53, 83, 103, 113, 143 
14 12, 40, 69, 89, 99, 129 29 25, 54, 84, 104, 114, 144 
15 13, 41, 70, 90, 100, 130, 30 26, 55, 85, 89, 115, 145 
 
 
1. Определите, к какому виду окислительно-восстановительных 
процессов относятся следующие реакции: 
HCl + KMnO4  KCl + MnCl2 + Cl2 + H2O 
H2S + Br2 + H2O  H2SO4 + HBr 
С помощью метода электронного баланса расставьте коэффициенты 
в этих уравнениях. 
34 
 
2. Используя метод электронного баланса, подберите коэффици-
енты в уравнениях реакций: 
HNO2 + Cl2 + H2O  HNO3 + HCl 
MnO2 + HCl  MnCl2 + Cl2 + H2O 
Укажите окислитель, восстановитель. 
 
3. Какие из приведенных реакций являются внутримолекулярны-
ми? Расставьте коэффициенты в уравнениях реакций. Укажите вос-
становитель, окислитель. 
HClO3 + H2SO3  HCl + H2SO4 
KClO3  KCl + O2 
 
4. Какие ОВР относятся к реакциям диспропорционирования? 
Расставьте коэффициенты в реакциях:  
Cl2 + KOH  KCl + KClO3 + H2O 
KClO3 kat KCl + KClO4  
 
5. Используя метод электронно-ионного баланса, расставьте ко-
эффициенты в уравнении реакции, идущей по схеме: 
 P + KClO3  P2O5 + KCl 
NaCrO2 + Br2 + NaOH  Na2CrO4 + NaBr + H2O 
 
6. Расставьте коэффициенты в уравнении реакции, укажите окис-
литель, восстановитель. 
KBr + KBrO3 + H2SO4  Br2 + K2SO4 + H2O 
KI + Cl2  KCl + I2 
 
7. Реакции выражаются схемами: 
 MnO2 + HCl  Cl2 + MnCl 2 + H2O 
H2S + Cl2  H2SO4 + HCl Составьте электронные уравнения. Расставьте коэффициенты. Ука-
жите окислитель, восстановитель. 
 
8. Определите степени окисления всех элементов, входящих в со-
единения: F2, HCl, HClO4, KCl, KBrO2. Какие из перечисленных ве-ществ проявляют только восстановительные свойства? Расставьте ко-
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эффициенты в уравнении реакции, укажите окислитель, восстанови-
тель. 
KBr + KBrO3 + H2SO4  Br2 + K2SO4 + H2O 
 
9. Напишите уравнения окислительно-восстановительных 
реакций между: 
KClO3 + I2 + H2O  IO3 + Cl 
Na2SeO3 + NaClO + H2O  Cl2 , SeO42 Укажите окислитель, восстановитель. 
 
10. Напишите уравнения окислительно-восстановительных 
реакций между: 
I2 + Cl2 + KOH  Cl–, IO3– 
NaClO + KI + H2SO4  I2, Cl2 Укажите окислитель, восстановитель. 
 
11. Напишите уравнения окислительно-восстановительных реак-
ций между: 
Na2S2O3 + KClO + H2O  SO42–, Cl– 
Cr2(SO4)3 + Cl2 + KOH  CrO42, Cl Укажите окислитель, восстановитель. 
 
12. Напишите уравнения окислительно-восстановительных 
реакций между: 
Cr2(SO4)3 + NaClO + NaOH  Cl + CrO42 
H2S + Cl2 + H2O  SO42 , Cl Укажите окислитель, восстановитель. 
 
13. Напишите уравнения окислительно-восстановительных 
реакций между: 
Ni(OH)2 + NaClO + H2O  Cl + Ni(OH)3 
NaBrO3 + K3AsO3 + NaOH  Br–, AsO43– 
Укажите окислитель, восстановитель. 
 
14. Напишите уравнения окислительно-восстановительных 
реакций между: 
KMnO4 + KI + H2O  MnO2 + I2 
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ClO2 + H2O2 + KOH  ClO2–, O2 
Укажите окислитель, восстановитель. 
 
15. Напишите уравнения окислительно-восстановительных 
реакций между: 
KCrO2 + Cl2 + KOH  CrO42 + Cl 
H2SO4(конц.) + KI  I2, H2S 
Укажите окислитель, восстановитель. 
 
16. Напишите уравнения окислительно-восстановительных 
реакций между: 
I2 + Cl2 + H2O  IO3– + Cl– 
KCrO2 + Cl2 + KOH  CrO42– , Cl– 
Укажите окислитель, восстановитель. 
 
17. Составьте уравнения методом электронно-ионных полуреак-
ций. 
KClO3 + MnO2 + KOH  MnO42 + Cl 
F2 + NaBrO3 + H2SO4  BrO4, F 
Укажите окислитель, восстановитель. 
 
18. Напишите уравнения окислительно-восстановительных реак-
ций между: 
K2Se + KClO + H2O → SeO42 + Сl2 
ClO2 + H2O2 + KOH  ClO2, O2 Укажите окислитель, восстановитель. 
 
19. Напишите уравнения окислительно-восстановительных реак-
ций между: 
KClO3 + I2 + H2O  IO3, Cl 
SO2 + NaIO3 + H2O  I , SO42– 
Укажите окислитель, восстановитель. 
 
20. Напишите уравнения окислительно-восстановительных 
реакций между: 
I2 + Cl2 + NaOH  IO3, Cl 
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KIO3 + KI + H2SO4  I2 
Укажите окислитель, восстановитель. 
 
21. Напишите уравнения окислительно-восстановительных реак-
ций между: 
MnSO4 + Cl2 + KOH  MnO42 + Cl 
SO2 + NaIO3 + H2O  I, SO42 
Укажите окислитель, восстановитель. 
 
22. Напишите уравнения окислительно-восстановительных 
реакций между: 
NaBrO3 + K3AsO3 + NaOH  Br, AsO43 
AsH3 + HClO3  H3AsO4, Cl2 
Укажите окислитель, восстановитель. 
 
23. Напишите уравнения окислительно-восстановительных реак-
ций между: 
KClO3 + KCrO2 + KOH  Cl , CrO42 
SnCl2 + KClO3 + HCl  Sn4+, Cl 
Укажите окислитель, восстановитель. 
 
24. Напишите уравнения окислительно-восстановительных реак-
ций между: 
Na2S2O8 + KI + KOH  IO3, SO42 
FeSO4 + KClO3 + H2SO4  Cl , Fe3+ 
Укажите окислитель, восстановитель. 
 
25. Напишите уравнения окислительно-восстановительных реак-
ций между: 
KBrO + MnCl2 + KOH  Br + MnO42 
KBrO3 + SO2 + H2O  Br, SO42 
Укажите окислитель, восстановитель. 
 
26. Напишите уравнения окислительно-восстановительных 
реакций между: 
I2 + HNO3(конц)  IO3, NO 
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KClO3 + I2 + H2SO4(конц.)  IO3, Cl2 
Укажите окислитель, восстановитель. 
 
27. В какой степени окисления галогены могут проявлять: а) 
только окислительные свойства, б) только восстановительные свой-
ства, в) окислительные и восстановительные свойства? 
 
28. Укажите полный электронный аналог атома брома и напиши-
те его электронную формулу. 
 
29. Укажите неметалл 6-го периода, электронная формула атома 
которого содержит один неспаренный электрон, и напишите полную 
электронную формулу этого атома. 
 
30. Только окислителем является: 
а) Cl2O6     б) (HSO3)      в) (I2O9)4     г) SOCl2  
 
31. Напишите формулы всех кислородосодержащих кислот хлора 
и сравните силу этих кислот. 
 
32. Напишите формулу водородного соединения с электронной 
конфигурацией атома 1s22s22p5. 
 
33. И окислителем, и восстановителем является йод в соедине-
нии: 
1) H5IO6     2) NaI     3) КIO4     4) I2 
 
34. Напишите электронную формулу атома йода и иона I–. 
 
35. По набору валентных электронов 5s25p5 определите неметалл 
и напишите его электронную формулу. 
 
36. Составьте электронную формулу атома брома и его иона в 
низшей степени окисления. 
 
37. Укажите изменение восстановительной активности галоге-
нид-ионов: Cl, Br, I. 
39 
 
38. Укажите изменение кислотного-основного характера водо-
родных соединений HI – HBr – HCl в водном растворе. 
 
39. Сероводород выделяется при взаимодействии H2SO4 (конц.) с: 
1) NaCl     2) NaBr     3) NaI     4) S 
 
40. Продуктом окисления ClO3 является: 
1) Cl2O     2) Cl     3) ClO2    4) ClO4 
 
41. И окислителем, и восстановителем является йод в соединении: 
1)H5IO6     2) NaI     3) КIO4     4) I2 
 
42. Напишите формулу водородного соединения неметалла, име-
ющего валентные электроны 4s24p5. 
 
43. Напишите электронную формулу атома хлора и распределите 
его валентные электроны по квантовым ячейкам. Укажите высшую и 
низшую степени окисления хлора. 
 
44. Укажите устойчивую положительную степень окисления ио-
да, напишите формулы соответствующего оксида и гидроксида. 
 
45. Укажите изменение окислительной активности простых ве-
ществ VIIА-подгруппы. 
 
46. Сернистый газ выделяется при взаимодействии H2SO4(конц.) с: 
1) NaCl    2) NaBr     3) NaI     4) NaF 
 
47. Продуктом окисления BrO3 является: 
1)Br     2) Br2     3) BrO4     4) BrО  
 
48. Продуктом восстановления ClO– является: 
1)ClO3       2) ClO4     3) ClO2     4) Cl 
 
49. Напишите электронную формулу атома брома и распределите 
его валентные электроны по квантовым ячейкам. Укажите высшую и 
низшую степени окисления брома. 
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50. Напишите электронную формулу атома йода и распределите 
его валентные электроны по квантовым ячейкам. Укажите высшую и 
низшую степени окисления йода. 
 
51. Напишите электронную формулу атома фтора и распределите 
его валентные электроны по квантовым ячейкам. Укажите высшую и 
низшую степени окисления фтора. 
 
52. Какая химическая связь называется водородной? Почему ее 
образуют только атомы водорода, которые связаны с атомами наибо-
лее электроотрицательных элементов (назовите их)? Почему для мо-
лекул H2S и HCl в отличие от H2O и HF образование водородных свя-зей малохарактерно? 
 
53. Изобразите энергетическую диаграмму молекулярных орби-
талей для молекулы F2.  
 
54. Почему при одинаковой конфигурации внешнего валентного 
слоя атомов фтора и хлора элементы различаются по валентным воз-
можностям? 
 
55. Напишите формулу водородного соединения неметалла, име-
ющего валентные электроны 5s25p5. 
 
56. Как повлияет на выход хлора в системе 
4HCl (г) + O2 (г) ⇄ 2Сl2 (г) + 2H2O (ж); ΔH0 = –202,4 кДж 
а) повышение температуры в реакционном объеме; б) уменьшение 
общего объема системы; в) уменьшение концентрации кислорода; 
г) увеличение объема раствора; д) введение катализатора? 
 
57. Равновесие в гомогенной системе 
4HCl(г) + O2(г) ⇄ 2H2O(г) + 2Cl2(г) 
установилось при следующих концентрациях реагирующих веществ:  
H2O = 0,14 моль/л; Cl2 = 0,14 моль/л; HCl = 0,20 моль/л; O2 = 
= 0,32 моль/л. Вычислите исходные концентрации хлористого водо-
рода и кислорода. 
 
58. Исходные концентрации NO и Cl2 в гомогенной системе: 2NO + 
+ Cl2 ⇄ NOCl составляют соответственно 0,50 и 0,20 моль/л. Вычис-
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лите константу равновесия, если к моменту наступления равновесия 
прореагировало 20 % NO. 
 
59. Вычислите равновесную концентрацию H2 и I2 в системе:  
2HI ⇄ H2 + I2, если исходная концентрация HI составляла 0,05 моль/л,  
а константа равновесия К = 0,02. 
 
60. Растворимость хлорида серебра в воде при 25 °С равна 
1,79 мг в 1 л раствора. Чему равна величина произведения раствори-
мости AgCl при данной температуре? 
 
61. Рассчитайте растворимость фторида кальция CaF2 в воде 
(в г/л), если 2CaFПР = 3,910–11.  
 
62. Для растворения 1,16 г PbI2 при некоторой температуре по-требовалось 2,5 л воды. Найдите произведение растворимости PbI2 при данной температуре.   
 
63. В 500 мл насыщенного при некоторой температуре раствора 
PbF2 содержится 245 мг растворенного вещества. Вычислите произ-ведение растворимости PbF2.  
 
64. Произведение растворимости хлорида серебра AgCl равно 
1,410–4 при 100 °С. Найдите растворимость (в г/л) AgCl в кипящей 
воде.    
 
65. Природный хлор представляет собой смесь изотопов 35Cl и 
37Cl. На основании относительной атомной массы природного хлора, 
равной 35,5, рассчитайте изотопный состав хлора. 
 
66. Сколько граммов свободного иода выделится при пропуска-
нии 3,36 л хлора (н. у.) через раствор, содержащий 15 г иодида 
натрия? 
 
67. Почему есть хлорная вода и бромная вода, но нет «фторной 
воды»? 
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68. Какой объем хлора при 15 °С и 760 мм рт. ст. потребуется для 
окисления (до свободного йода) иодида натрия из золы, полученной 
сжиганием 10 тонн морских водорослей, если содержание в них NaI 
составляет 0,64 %? 
 
69. При взаимодействии 1 моля газообразного водорода (Н2) и 
1 моля газообразного брома (Br2) выделилось 72,6 кДж теплоты. Вы-числите стандартную энтальпию образования (кДж/моль) газообраз-
ного бромида водорода (HBr). 
 
70. Вычислите стандартную энтальпию реакции соединения хло-
ра с водородом, если известны энергии связи в водороде, хлоре, хло-
ристом водороде: −436 кДж/моль; −243 кДж/моль; −431 кДж/моль. 
 
71. Даны уравнения следующих реакций: 
а) Р(тв) + 3/2Cl2 (г) → РCl3 (ж) ΔН° = −317,55 кДж/моль; б) РCl3 (ж) + Cl2 (г) → 2РCl5 (тв) ΔН° = −137,3 кДж/моль. Вычислите теплоту образования твердого РCl5 при 298 К. 
 
72. Растворимость АgCl в воде при 25 °С равна 1,410−5. Опреде-
лите произведение растворимости АgCl. 
 
73. Произойдет ли образование осадка хлорида серебра, если к 
раствору, содержащему 0,1М [Ag(NH3)2]NO3 добавить 0,001М NaCl. ПРAgCl = 1,8 · 10–10, Кнест [Ag(NH3)2]+ = 6,8 · 10–8. 
 
74. Составьте электронную формулу атома элемента с порядко-
вым номером 35. Покажите распределение электронов по орбиталям. 
Укажите, к какому семейству относится данный элемент. 
 
75. В чем особенность электронной конфигурации каждого гало-
гена? Как это сказывается на характеристиках и свойствах их атомов, 
молекул, простых веществ? Какой галоген имеет наибольшее срод-
ство к электрону? Является ли его простое вещество самым сильным 
окислителем? Почему? 
 
76. Как изменяется полярность химической связи в следующем 
ряду: HF, HCl, HBr, HI? 
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77. Как изменяется прочность связи между атомами в молекулах 
галогенов Cl2 – Br2 – I2? Почему молекула F2 выпадает из общей зако-номерности? 
 
78. Исходя из положения галогенов в периодической системе, по-
ясните, как изменяются восстановительные свойства в ряду HCl – 
HBr – HI. Почему HF входит в исключение? 
 
79. Объясните механизм образования молекулы SiF6 и иона 
[SiF6]2– 
 
80. Сравните значения степени окисления, координационного 
числа и валентности центрального атома следующих соединений: 
OF2, COCl2, SF6. 
 
81. Определите тепловой эффект реакции разложения 1 моля бер-
толетовой соли КСlО3(к), протекающей по уравнению: 
2КСlО3(к) = 2КСl(к) + 3О2(г) 
 
82. Возможна или не возможна в стандартных условиях реакция 
4HCl + O2 = 2H2O + 2Cl2 
 
83. При какой температуре наступит равновесие системы  
4HCI (г) + О2(г)  2Н2О (г) + 2С12 (г); H = –114,42 кДж 
 
84. Вычислите, при какой температуре начнется диссоциация пен-
тахлорида фосфора, протекающая по уравнению 
PCI5 (г) = PCI3 (г) + Cl2(г); H = +92,59 кДж 
 
85. При какой температуре наступит равновесие системы: 
2 NO (г) + Cl2 (г) ↔ 2 NOCl (г) При каких температурах реакция будет протекать в прямом, а при ка-
ких – в обратном направлении?  
 
86. При какой температуре наступит равновесие системы: 
2НCl (г) + I2(к) ↔ 2 HI (г) + Cl2 (г) 
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87. Рассчитав на основании табличных данных G и S, опреде-
лите тепловой эффект реакции: AsF3 (г) + F2 (г) ↔ AsF5 (г). Экзотерми-ческой или эндотермической является данная реакция?  
 
88. Прямая или обратная реакция будет протекать в системе 
8NH3(г) + 3Br2(ж) → 6NH4Br(к) + N2(г) 
Ответ мотивируйте, вычислив G0 прямой реакции по стандартным 
энтальпиям образования и абсолютным энтропиям химических ве-
ществ. Изменится ли направление процесса при повышении темпера-
туры до 800 °С?     
 
89. В какую сторону при повышении температуры сместится рав-
новесие обратимых реакций: 
PСl5(г) ↔ PСl3(г) + Cl2(г); ΔH0 (298 К) > 0 
 
90. Как повлияет на выход хлора в системе 
4HCl(г) + O2(г) ↔2Cl2(г) + 2H2O(ж); ΔH0 (298 К) = –202,4 кДж: а) повышение температуры; 
б) уменьшение общего объема смеси; 
в) уменьшение концентрации кислорода; 
г) введение катализатора? 
 
91. При какой температуре наступит равновесие системы 
РСl5 (г) ↔ РСl3 (г) + С12 (г) При каких температурах реакция будет протекать в прямом, а при ка-
ких – в обратном направлении?   
 
92. При какой температуре наступит равновесие системы 
4НBr (г) + O2(г) ↔ 2H2O (г) + 2Br2 (г) При каких температурах более сильным окислителем будет являться 
кислород, а при каких – бром?  
 
93. При 509 оС скорость реакции 2HI → H2 + I2 составила  
5,8·10–4 моль/(л·мин). Вычислите концентрацию НI, если концентра-
ции I2 равна 0,11 моль/л, а константа скорости реакции составляет 
0,0047 л/(моль·мин).   
 
94. Начальная концентрация исходных веществ в системе  
4HI(г) + O2(г) → 2I2(г) + 2H2О(г) 
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была равна 0,7 и 0,3 моль/л. Как изменится скорость реакции к тому 
моменту, когда концентрация I2 станет равна 0,2 моль/л?   
 
95. Как изменится скорость реакции, протекающей в системе 
MnO2(к) + 4HCl(г) → MnCl2(к) + Cl2(г) при изменении давления в ней в 3 раза?   
 
96. Как следует изменить давление в системе  
2NО(г) + Cl2(г) → 2NОCl(г) чтобы скорость реакции возросла в 125 раз?   
 
97. Как следует изменить объем реакционной смеси системы 
8NH3(г) + 3Br2(ж) → 6NH4Br(к) + N2(г) чтобы скорость реакции увеличилась в 25 раз?   
 
98. Эндотермическая реакция разложения пентахлорида фосфора 
протекает по уравнению 
РСl5 (г) ↔РСl3 (г) + С12 (г); ∆Hх.р. = + 92,59 кдж Как надо изменить: а) температуру; б) давление; в) концентрацию, 
чтобы сместить равновесие в сторону прямой реакции – разложения 
РСl5? 
 
99. Константа равновесия реакции СО(г) + С12(г) ↔ СОСl2(г) равна 50. Равновесные концентрации СО и Cl2 составили соответственно 0,05 и 
0,02 моль/л. Найдите равновесную концентрацию СОСl2 и исходные концентрации СО и Cl2.    
 
100. Константа равновесия реакции СОСl2(г) ↔ СО(г) + С12(г) рав-на 0,02. Исходная концентрация СОCl2 составила 0,5 моль/л. Рассчи-тайте равновесную концентрацию Сl2. Какую исходную концентра-цию СОCl2 следует взять, чтобы увеличить выход хлора в 2 раза?    
 
101. Константа равновесия реакции PCl5 ↔ PCl3 + Cl2 равна 0,63 при 500 оС. Равновесные концентрации PCl3 и Cl2 одинаковы и равны 
0,54 моль/л. Найдите равновесную и исходную концентрации PCl5.  
 
102. Константа равновесия системы H2(г) + I2(г)↔ 2HI(г) при неко-торой температуре равна 50. Сколько молей H2 надо взять на 1 моль 
I2 , чтобы 90 % последнего перевести в HI?    
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103. Растворимость хлорида серебра в воде при 25 °С равна 
1,79 мг в 1 л раствора. Чему равна величина произведения раствори-
мости AgCl при данной температуре? 
 
104. Рассчитать концентрацию ионов СlО– в растворе, 1 л которо-
го содержит 0,1 моля хлорноватистой кислоты НСlО и 0,02 моля со-
ляной кислоты HCl, если последняя диссоциирует полностью. 
 
105. В насыщенном растворе фторида стронция концентрация 
ионов F– равна 1,110–3 моль/л. Вычислите концентрацию ионов Sr2+ в 
этом растворе. Произведение растворимости равно 2,510–9. 
 
106. При какой концентрации раствора степень диссоциации 
фтористоводородной кислоты будет равна 8 %? 
 
107. Насыщенный раствор PbI2 объемом 2 л содержит в виде ионов 0,058 г свинца. Вычислите ПР этой соли. 
 
108. Насыщенный раствор CаF2 объемом 10 л содержит 0,168 г соли. Вычислите ПР этой соли. 
 
109. Почему KClO3 существует в свободном виде, а HClO3 – нет? Как объяснить, что HClO4 в разбавленных растворах не проявляет окислительные свойства? Почему NH4ClO4 можно использовать в ка-честве ракетного топлива? 
 
110. В ряду кислородных кислот хлора: HClO – HСlO2 – HСlO3 – 
– HClO4 определите, какая из кислот наиболее сильный окислитель, какая из кислот наиболее сильный электролит. 
 
111. По значениям стандартных ОВ потенциалов (  2 2 20 Н О /ОE ) = 
= 0,68 В; –0 HClO )/Cl(E  = 1,49 В) определите возможность протекания ре-
акции  
H2O2 + HOCl → HCl + O2 + H2O при стандартных условиях. Расставьте стехиометрические коэффици-
енты в уравнении реакции методом полуреакций. 
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112. По значениям стандартных ОВ потенциалов (
3 4 3 3
0
(H PO /H PO )E  = 
= –0,28 В; –
2
0
(I /2I )
E  = 0,54 В) определите возможность протекания ре-
акции  
H3PO4 + HI → H3PO3 + I2 + H2O при стандартных условиях. Расставьте стехиометрические коэффици-
енты в уравнении реакции методом полуреакций. 
 
113. По значениям стандартных ОВ потенциалов ( 2
4 2 3
0
(SO /H SO )
E   =  
= 0,17 В; –
2
0
(Cl /2Cl )
E  = 1,36 В) определите возможность протекания ре-
акции  
H2SO3 + Cl2 + H2O → H2SO4 + HCl при стандартных условиях. Расставьте стехиометрические коэффици-
енты в уравнении реакции методом полуреакций. 
 
114. По значениям стандартных ОВ потенциалов ( 2 3+
2 7
0
(Cr O  /2Cr )
E   =  
= 1,33 В; –
2
0
(Cl /2Cl )
E  = 1,36 В) определите возможность протекания ре-
акции  
Na2Cr2O7 + HCl → Cl2 + CrCl3 + NaCl + H2O при стандартных условиях. Расставьте стехиометрические коэффици-
енты в уравнении реакции методом полуреакций. 
 
115. Составьте уравнение реакции в молекулярной и ионной 
формах, которые соответствуют следующим схемам:  
K2[HgCl4]K2[HgI4] 
 
116. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
KClO3 + FeSO4 + H2SO4 = 
 
117. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
KI + HNO3 + H2SO4 = 
 
118. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
KBr + H2SO4 (конц.) = 
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119. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
KI + MnO2 + H2SO4 = 
 
120. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
FeSO4 + Br2 + H2SO4 = 
 
121. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
KI + KIO3 + H2SO4 = 
 
122. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
NaBr + NaBrO3 + H2SO4 = 
 
123. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
KI + H2SO4 (конц.) = 
 
124. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
KI + KClO3 + H2SO4 = 
 
125. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
KMnO4 + HCl (конц.) = 
126. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
KMnO4 + KI + H2SO4 = 
 
127. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
Cl2 + Ca(OH)2 = 
 
128. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
Br2 + NaOH = 
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129. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
ClO2 + Ca(OH)2 = 
 
130. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
ClO3 + Ba(OH)2 = 
 
131. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
Cl2 + S + H2O = 
 
132. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
Cl2 + Br2 + H2O = 
 
133. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
Cl2 + KI + H2O = 
 
134. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
Cl2 + SO2 + H2O= 
 
135. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
CaOCl2 + NaBr + H2O = 
136. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
As + NaClO + H2O = 
 
137. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
As + Cl2 + H2O = 
 
138. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
Cl2 + H2O = 
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139. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
Cl2 + KOH = 
 
140. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
Cl2 + NaOH = 
 
141. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
KI + FeCl3 = 
 
142. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
MnO2 + KBr + H2SO4 = 
 
143. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
MnO2 + KI + H2SO4 = 
 
144. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты:  
MnO2 + NaCl + H2SO4 = 
 
145. Допишите уравнения реакций и подберите к ним коэффици-
енты: 
K2Cr2O7 + HCl =  
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ВАРИАНТЫ КОНТРОЛЬНОЙ РАБОТЫ 
 
Вариант 1 
1. Напишите электронную формулу атома хлора и иона Сl–. 
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) KIO3 + Cl2 + KOH → IO65–, Cl– 
б) ClO2 + KOH → ClO2–, ClO3– 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
Cl2 + H2O → 
I2 + HNO3 → 
Вариант 2 
1. Напишите электронную формулу атома брома и иона Br–. 
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) I2 + Cl2 + KOH → Cl–, IO3– 
б) NaClO + KI + H2SO4 → I2, Cl2 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
Cl2 + KOH → 
PbO2 + HCl → 
Вариант 3 
1. Напишите электронную формулу атома йода и иона I–. 
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) MgI2 + H2O2 + H2SO4 → I2, H2O 
б) Na2S2O3 + KClO + H2O → SO42–, Cl- 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
Cl2 + NaOH → 
NiOOH + HCl → 
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Вариант 4 
1. По набору валентных электронов 2s22p5 определите неметалл и 
напишите его электронную формулу. 
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) H2SO4(конц.) + KI → I2, H2S 
б) NaBrO3 + K3AsO3 + NaOH → Br–, AsO43– 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
H2SO4(конц.) + KBr → 
CoOOH + HCl → 
Вариант 5 
1. По набору валентных электронов 5s25p5 определите неметалл и 
напишите его электронную формулу. 
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) ClO2 + H2O2 + KOH → ClO2–, O2 
б) F2 + NaBrO3 + H2SO4 → BrO4–, F– 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
H2SO4(конц.) + KI → 
K2FeO4 + HCl → 
Вариант 6 
1. Укажите полный электронный аналог атома брома и напишите 
его электронную формулу. 
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) NaClO3 + Mn(NO3)2 + H2O → MnO2 + Cl2 
б) KClO3 + H2O → IO3–, Cl– 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
KI + FeCl3 → 
NaClO + HCl → 
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Вариант 7 
1. Укажите неметалл 6-го периода, электронная формула атома 
которого содержит один неспаренный электрон, и напишите полную 
электронную формулу этого атома. 
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) I2 + Cl2 + NaOH → IO3–, Cl– б) KIO3 + KI + H2SO4(конц.) → I2 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
MnO2 + H2SO4(конц.) + KBr → 
Cl2 + H2O → Вариант 8 
1. Только окислителем является: 
1) Cl2O6   2) (HSO3)–   3) (I2O9)4–   4) SOCl2  
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) Ba(OH)2 + Cl2 → Cl–, ClO3– б) SO2 + NaIO3 + H2O → I–, SO42– 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
MnO2 + H2SO4(конц.) + KI → 
Br2 + H2O → Вариант 9 
1. Напишите формулу водородного соединения с электронной 
конфигурацией атома 1s22s22p5. 
Для выбранной соли напишите уравнение гидролиза. 
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) NaBrO3 + K3AsO3 + NaOH → Br–, AsO43– б) Ca(ClO)2 + H2O2 → Cl–, O2 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
MnO2 + H2SO4 (конц.) + NaCl → 
Br2 + Cl2 + H2O → 
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Вариант 10 
1. По набору валентных электронов 5s25p5 определите неметалл и 
напишите его электронную формулу. 
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) Na2S2O8 + KI + KOH → IO3–, SO42– 
б) AsH3 + HClO3 → H3AsO4, Cl2 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
K2Cr2O7 + HCl → 
Br2 + I2 + H2O → 
Вариант 11 
1. Составьте электронную формулу атома брома и его иона в 
низшей степени окисления. 
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) NaBrO3 + F2 + NaOH → BrO4–, F– 
б) I2 + HNO3(конц) → IO3–, NO 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
K2Cr2O7 + KBr + H2SO4 → 
KI + H2O2 + H2SO4 → 
Вариант 12 
1. Укажите изменение кислотного-основного характера водород-
ных соединений HI – HBr – HCl в водном растворе. 
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) KClO3 + I2 + H2SO4(конц.) → IO3–, Cl2 
б) KBrO3 + SO2 + H2O → Br–, SO42– 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
KMnO4 + HCl → 
KBrO4 + NaNO2 + H2SO4 → 
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Вариант 13 
1. Напишите формулу водородного соединения с электронной 
конфигурацией валентных электронов атома 5s25p5. 
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) Na2S2O3 + Br2 + H2O → SO42–, Br– б) KClO3 + H2C2O4 + H2SO4 → CO2, ClO2 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
Br2 + H2O → 
Cu + HCl + O2 → 
 
Вариант 14 
1. Напишите уравнение гидролиза NaClO, укажите pH раствора. 
К уменьшению или увеличению pH приведет подкисление раствора? 
Для выбранной соли напишите уравнение гидролиза. 
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) NaClO + KI + H2SO4 → Cl–, I2 б) Na2S2O3 + Cl2 + H2O → SO42–, Cl– 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
Br2 + KOH → 
HF + SiO2 → Вариант 15 
1. Напишите формулы всех кислородосодержащих кислот хлора 
и сравните силу этих кислот. 
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) KI + KNO2 + H2SO4 → I2, NO б)SO2 + I2 + H2O → SO42–, I– 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
I2 + KOH → 
HNO3 + I2 → 
56 
 
Вариант 16 
1. И окислителем, и восстановителем является йод в соединении: 
1) H5IO6 2) NaI 3) КIO4 4) I2 
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) Na2SO3 + KClO + NaOH → SO42–, Cl– 
б) KClO3 + MnO2 + NaOH → Cl–, MnO42– 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
Cl2 + Na2SO3+ H2O → 
ClO2 + KOH → 
Вариант 17 
1. Укажите изменение восстановительной активности ионов Cl–, 
Br–, I–. 
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) Br2 + Cl2 + H2O → BrO3–, Cl– 
б) Na2SO3 + KClO3 + H2SO4 → SO42–, Cl2 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
Br2 + Na2SO3 + H2O → 
HgO + Cl2 →  
Вариант 18 
1. Только окислителем является йод в соединении: 
1) KHI2O6    2) ICl3    3) Ba5(IO6)2   4) KIO3 
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) HClO + I2 → Cl–, IO3– 
б) NH3 + NaOCl + NaOH → N2, Cl– 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
Cl2 + NaNO2+ H2O → 
ClO2 + O3 → 
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Вариант 19 
1. Сероводород выделяется при взаимодействии H2SO4(конц.) с: 
1) NaCl     2) NaBr    3) NaI    4) S 
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) As + Cl2 + KOH → AsO43–, Cl– б) NaBr + H2SO4 → Br2, SO2 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
Br2 + NaNO2 + H2O → 
Cl2O6 + H2O → Вариант 20 
1. Продуктом окисления ClO3– является: 
1) Cl2O    2) Cl–    3) ClO2    4) ClO4– 
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) KIO3 + Na2SO3 + H2SO4 → I2, SO42– б) NH3 + KBrO3 + H2O → N2, Br– 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
Cl2 + SO2 + H2O → 
ClO2 + KOH → Вариант 21 
1. Продуктом окисления BrO3– является: 
 1) Br–    2) Br2     3) BrO4–    4) BrО–  
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-
восстановительных реакций с электронно-ионными схемами, укажите 
окислитель и восстановитель. 
а) Na2SeO3 + KBrO3 + H2O → SeO42–, Br– б) I2 + H2SO3 + H2O → SO42–, I– 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
Br2 + SO2 + H2O → 
Cl2 + I2 + H2O → 
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Вариант 22 
1. Продуктом восстановления ClO– является: 
1) ClO3–     2) ClO4–     3) ClO2    4) Cl– 
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) Cl2O6 + KOH → ClO3–, ClO4– б) KI + HNO3 + H2SO4 → I2, NO2 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
I2 + HNO3 → 
HIO3 + HI → Вариант 23 
1. И окислителем, и восстановителем является йод в соединении: 
 1) H5IO6 2) NaI 3) КIO4 4) I2. 
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) H2S + HClO3 → SO42–, Cl– б) P + KIO3 + NaOH → I–, PO43– 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
MnO2 + H2SO4(конц.) + KBr → 
Br2 + H2O + Cl2 → Вариант 24 
1. Напишите формулу водородного соединения неметалла, име-
ющего валентные электроны 4s24p5. 
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) KI + H2O2 + H2SO4 → I2, H2O б) H3AsO3 + Cl2 +H2O → H3AsO4, Cl– 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
KMnO4 + HCl → 
KClO3 + S → 
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Вариант 25 
1. Укажите устойчивую положительную степень окисления иода, 
напишите формулы соответствующего оксида и гидроксида. 
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) KBrO4 + NaNO2 + H2SO4 → Br2, NO3– б) Br2 + KOH → BrO3–, Br– 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
K2Cr2O7 + HCl → 
ClO2 + H2O → 
Вариант 26 
1. Укажите изменение окислительной активности простых ве-
ществ VIIА-подгруппы. 
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) H2S + HClO3 → SO42–, Cl– б) NaNO2 + KClO3 + NaOH → NO3–, Cl– 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
Br2 + NaNO2 + H2O → 
NaClO3 + SO2 + H2SO4 → 
 
Вариант 27 
1. Сероводород выделяется при взаимодействии H2SO4(конц.) с: 
 1) NaCl 2) NaBr 3) NaI 4) S 
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) Te + HClO3 → H6TeO6, Cl– б) KNO2 + NaClO3 + KOH → Cl–, NO3 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
MnO2 + H2SO4(конц.) + KCl → 
F2O + H2O → 
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Вариант 28 
1. Продуктом восстановления ClO– является: 
 1) ClO3–     2) ClO4–     3) ClO2      4) Cl– 
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) K4I2O9 + Cl2 + H2O → IO3–, ClO3– б) KNO2 + NaClO3 + NaOH → NO3–, Cl– 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
Cl2 + H2O → 
NaOH р-р + F2 → Вариант 29 
1. Напишите электронную формулу атома хлора и распределите 
его валентные электроны по квантовым ячейкам. Укажите высшую и 
низшую степени окисления хлора.  
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) ClO2 + H2O2 + KOH → ClO2–, O2 б) As2O3 + KClO + NaOH → AsO43–, Cl– 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
Br2 + KOH → 
NaFтв + H2SO4→ Вариант 30 
1. По набору валентных электронов 3s23p5 определите неметалл и 
напишите его электронную формулу. 
2. Напишите молекулярные уравнения окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами, укажите окисли-
тель и восстановитель. 
а) Se + Cl2 + H2O → SeO42–, Cl– б) P + KIO3 + NaOH →PO43–, I– 
3. Напишите уравнения возможных окислительно-восстанови-
тельных реакций с электронно-ионными схемами. 
I2 + HNO3 → 
PCl3 + H2O → 
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ЛАБОРАТОРНЫЕ РАБОТЫ 
 
Цель работ: ознакомиться с химическими свойствами простых 
веществ и соединений галогенов. 
 
1. Простые вещества 
Опыт 1. Получение галогенов окислением галогенидов 
(опыт проводите в вытяжном шкафу) 
а) Получение хлора 
В две пробирки внесите раздельно по 2–3 кристаллика MnO2 и 
K2Cr2O7. В обе пробирки добавьте по 2–3 капли концентрированной соляной кислоты (плотностью 1,19 г/мл). Пробирки слегка подогрей-
те. Наблюдайте выделение хлора.  
Примечание: в связи с токсичностью галогенов в пробирки 
с остатками реагентов внесите по 3–5 капель (Na2S2O3) и сразу же вымойте. 
 
Запись результатов опыта 
1. Напишите электронно-ионные схемы и молекулярные уравне-
ния реакций. 
2. Напишите электронно-ионные схемы и молекулярные уравне-
ния взаимодействия хлора с тиосульфатом натрия, учитывая, что в 
реакции участвует вода, а продуктами реакции являются свободная 
сера, соляная кислота и сульфат натрия. 
3. Укажите в каждой реакции окислитель и восстановитель. 
4. Отметьте окраску хлора. 
 
б) Получение брома и йода  
В 2 пробирки внесите: в одну – 2–3 кристаллика бромида натрия 
или калия и 1–2 микрошпателя оксида марганца (IV), в другую – та-
кое же количество смеси йодида калия и оксида марганца (IV). 
В каждую пробирку добавьте по 2–3 капли концентрированной 
серной кислоты (плотность 1,84 г/мл). 
 
Запись результатов опыта 
1. Отметьте цвет брома и йода в газообразном состоянии. 
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2. Напишите электронно-ионные схемы и молекулярные уравне-
ния реакций. 
3. Напишите электронно-ионные схемы и молекулярные уравне-
ния взаимодействия хлора с тиосульфатом натрия, учитывая, что в 
реакции участвует вода, а продуктами реакции являются свободная 
сера, йодистоводородная и бромистоводородная кислоты и сульфат 
натрия. 
4. Укажите окислитель и восстановитель в уравнениях реакций. 
5. Сравните восстановительные свойства галогенидов на основе 
значения стандартных электродных потенциалов окислительно-
восстановительных систем. 
 
2. Окислительные свойства галогенов 
Опыт 2. Окислительные свойства галогенов 
(опыт проводите в вытяжном шкафу) 
а) Сравнение окислительных свойств галогенов 
В одну пробирку внесите 3–5 капель раствора бромида натрия, в 
две другие – 3–5 капель раствора йодида калия. Во все три пробирки 
добавьте по 2–3 капли органического растворителя (бензола, четы-
реххлористого углерода). В пробирки с раствором бромида натрия и 
йодидом калия – столько же бромной воды. Содержимое пробирок 
несколько раз энергично встряхните. По окраске слоя органического 
растворителя установите, какой галоген выделяется в свободном виде 
в каждой из пробирок. 
 
Запись результатов опыта 
1. Напишите электронно-ионные схемы и молекулярные уравне-
ния реакций. 
2. В каждом случае укажите окислитель и восстановитель. Распо-
ложите галогены в ряд по убыванию их окислительной активности. 
3.Сравните значения стандартных электродных потенциалов 
окислительно- восстановительных систем. Согласуются ли данные 
опыта со значениями потенциалов? 
4. Могут ли молекулы галогенов проявлять восстановительные 
свойства? Ответ обоснуйте. Приведите примеры. 
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б) Окислительные свойства галогенов 
В три пробирки внесите по 3–5 капель хлорной, бромной и йод-
ной воды. Добавьте к хлорной воде несколько капель сероводородной 
воды до появления мути. 
К бромной и йодной воде добавьте порошок магния или алюми-
ния. Перемешайте растворы стеклянной палочкой и отметьте их 
обесцвечивание. 
 
Запись результатов опыта 
1. Напишите электронно-ионные схемы и молекулярные уравне-
ния всех протекающих реакций. 
2. Укажете окислитель и восстановитель. 
3. Подтвердите возможность протекания окислительно-
восстановительных реакций значениями стандартных электродных 
потенциалов окислительно-восстановительных систем. 
 
в) Окисление сульфата железа (III) 
В одну пробирку внесите 3–5 капель бромной воды, в другую – 
столько же йодной воды. Добавьте в каждую пробирку по 2 кристал-
лика сульфата железа (II), для опыта возьмите кристаллики соли Мо-
ра (NH4)2SO4 · FeSO4 · 6H2O 
 
Запись результатов опыта 
1. Как изменился цвет растворов? 
2. В какой пробирке произошла окислительно-восстановительная 
реакция? 
3. Объясните результаты опыта, используя стандартные потенци-
алы. 
4. Напишите электронно-ионные схемы и молекулярное уравне-
ние реакции. 
 
3. Галогеноводороды. Их получение и свойства 
Опыт 3.1. Сравнение восстановительных свойств галогенидов  
(опыт проводите в вытяжном шкафу) 
а) Восстановление серной кислоты галогеноводородами 
В три пробирки внесите по 2–3 микрошпателя хлорида, бромида 
и йодида калия и по 2–3 капли концентрированной серной кислоты 
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(плотностью 1,84 г/мл). В начале реакции в каждой из пробирок 
наблюдается выделение белого дыма. На образование каких веществ 
это указывает? Через некоторое время начинается выделение бурых 
паров брома и йода в соответствующих пробирках. По запаху (очень 
осторожно) определите выделение оксида серы во второй пробирке и 
сероводорода в третьей. 
 
Запись результатов опыта 
1. Напишите уравнения реакций в две стадии: 
а) реакции обмена с образованием НГ; 
б) реакции серной кислоты с бромоводородом и йодоводородом. 
2. Протекает ли восстановление серной кислоты хлороводоро-
дом? 
3. Как изменяются восстановительные свойства в ряду HF, HCl, 
HBr, HI? Чем это объясняется? 
 
б) Восстановление хлорида железа (III) 
В три пробирки внесите по 2–4 капли раствора хлорида железа (III), 
подкислите его 1–2 каплями 1 М раствора серной кислоты. В первую 
пробирку добавьте несколько капель йодида калия, во вторую – бро-
мида, в третью – хлорида натрия. 
 
Запись результатов опыта 
1. В каком случае произошло восстановление железа (III) и соот-
ветственно окисление галогенид-иона? 
2. Согласуются ли данные опыта со значениями стандартных 
электродных потенциалов окислительно-восстановительных систем? 
3. Как изменяются восстановительные свойства ионов галогенов? 
Расположите их в ряд по возрастающей восстановительной способно-
сти. 
4. Напишите электронно-ионные схемы и молекулярное уравне-
ние реакции. 
 
Опыт 3.2. Характерные реакции на ионы галогенов 
Образование осадков AgCl, AgBr, AgI является характерной ре-
акцией на ионы галогенов. 
Получите эти вещества реакцией обмена из имеющихся в наборе 
реактивов. Необходимые растворы солей берите в количестве 4–5 ка-
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пель и добавьте по 2–3 капли раствора серебра. Полученные осадки 
обязательно соберите в банку для сливов солей серебра (стоит в вы-
тяжном шкафу). 
 
Запись результатов опыта 
1. Укажите цвета полученных осадков. 
2. Напишите молекулярные и ионные уравнения реакций. 
 
4. Кислородсодержащие соединения галогенов 
Опыт 4.1. Получение гипохлорита натрия  
(опыт проводите в вытяжном шкафу) 
В цилиндрическую пробирку с газоотводной трубкой поместите 
1–2 микрошпателя кристаллического KMnO4, добавьте 2–3 капли концентрированной соляной кислоты (плотностью 1,19 г/мл). Про-
бирку быстро закройте пробкой с отводной трубкой, конец которой 
опущен в пробирку, наполненную раствором едкого натра на 1/3 ее 
объема и помещенную в стакан с холодной водой. Если выделение 
хлора происходит недостаточно энергично, то реакционную пробир-
ку слегка подогрейте на очень слабом пламени спиртовки. Выделяю-
щийся хлор пропускайте в раствор 2–3 мин. Раствор гипохлорита со-
храните для опыта 5. 
 
Запись результатов опыта 
1. Нарисуйте прибор для получения хлора. 
2. Напишите электронно-ионные схемы и молекулярное уравне-
ние реакции получения хлора. 
3. Укажите окислитель и восстановитель. 
4. Напишите электронно-ионные схемы и молекулярное уравне-
ние взаимодействия хлора с раствором NaOH при охлаждении, учи-
тывая, что это реакция диспропорционирования. 
 
Опыт 4.2. Гипохлориты и их окислительные свойства 
а) Окисление фуксина или индиго 
К раствору фуксина или индиго (4–5 капель) добавьте 4–5 капель 
гипохлорита натрия, полученного в 4-м опыте. Что происходит с рас-
твором? 
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б) Окисление сульфата марганца 
В пробирку внесите 3–4 капли раствора сульфата марганца (II) и 
к нему добавьте 2–4 капли раствора гипохлорита натрия, полученно-
го в 4-м опыте. 
 
Запись результатов опыта 
1. Как изменится цвет раствора? 
2. Напишите электронно-ионные схемы и молекулярное уравне-
ние реакции окисления марганца (II) до марганца (VII). 
3. Какие свойства проявляет гипохлорит натрия в этой реакции? 
 
Опыт 5. Реакция Белоусова – Жаботинского 
Раствор А – раствор ферроина – комплекса железа (II) с  
о-фенантролином (phen). В мерную колбу емкостью 100 мл вносят 
0,70 г гептагидрата сульфата железа (II) (или 0,99 г соли Мора) и 
1,49 г о-фенантролина, доводят объем раствора водой до метки и пе-
ремешивают. Раствор приобретает красный цвет за счет образования 
фенантролинового комплекса железа (II):  
Fe2+ + 3phen = [Fe(phen)3]2+ 
Раствор Б – раствор броммалоновой кислоты (готовится непо-
средственно перед демонстрацией). В коническую колбу с пришли-
фованной пробкой вводят 3,3 мл раствора бромида калия, 5 мл рас-
твора малоновой кислоты и 5 мл концентрированной серной кисло-
ты. Полученный раствор титруют из бюретки насыщенным раство-
ром бромата калия при перемешивании после добавления каждой 
порции титранта, добиваясь исчезновения коричневой окраски за 
счет выделения брома в параллельно протекающей реакции:  
BrO3– + 5Br– + 6H+ = 3Br2 + 3H2O 
3Br2 + 2CH2(COOH)2 + 2H2O = 
= BrCH(COOH)2 + HCOOH + CO2↑ + 5HBr 
Образующаяся броммалоновая кислота неустойчива, однако не-
которое время ее можно хранить при низкой температуре. 
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Проведение 
Для непосредственной демонстрации опыта на стеклянную пла-
стинку, закрывающую световое окно полилюкса, ставят чашку Пет-
ри, в которую последовательно вносят с помощью пипеток 10 мл 
насыщенного раствора бромата калия, 4 мл раствора броммалоновой 
кислоты и 1,5 мл раствора ферроина. В течение нескольких минут на 
красном фоне появляются голубые пятнышки за счет образования 
фенантролинового комплекса железа (III) [Fe(phen)3]3+ в результате окисления соответствующего комплекса железа (II): 
6[Fe(phen)3]2+ + 6H3O + BrO3– = 6[Fe(phen)3]3+ + 9H2O + Br– 
Этот процесс является самоускоряющимся. Образующийся ком-
плекс [Fe(phen)3]3+ окисляет броммалоновую кислоту с образованием бромид-ионов: 
4[Fe(phen)3]3+ + BrCH(COOH)2 + 7H2O =  
=2CO2↑ + 5H3O+ + Br– + HCOOH + 4[Fe(phen)3]2+ 
Восстановленная форма индикатора ([Fe(phen)3]3+) обладает бледно-голубой окраской, а окисленная ([Fe(phen)3]2+) – красной. 
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ПРИЛОЖЕНИЕ 
 
Таблица П.1 
Термодинамические константы веществ 
 
Вещество H0298, кДж/моль 
S0298, 
Дж/(мольК) 
G0298, кДж/моль 
1 2 3 4 
Ag(к) 0,0 42,7 0,0 
Al2O3(к) –1676,0 51,0 –1582,0 
Al2(SO4)3(к) –3441,8 239,2 –3101 
AgNO3 (к) –124,5 140,9 –33,6 
Cграфит 0,0 5,74 0,0 
СOCl2(г) –220,3 283,9 –266,9 
CS2(ж) 89,12 – 151,9 
C3H8(г) –104,0 269,9 –23,49 
СН4(г) –74,86 186,19 –50,79 
С2Н2(г) 226,8 200,8 209,2 
С6Н6(ж) 49,0 124,5 172,8 
С6Н12О6(к)(глюкоза) –1273,0 – –919,5 
С2Н4(г) 52,3 219,4 68,1 
СО(г) –110,5 197,54 –137,1 
СО2(г) –393,5 213,7 –394,4 
С2Н5ОН(ж) –277,6 160,7 –174,8 
С2Н5ОН(г) –235,3 282,1 –167,9 
С7Н8(ж) 50,0 122,0 320,6 
СаСО3(к) –1207,1 92,9 –1128,8 
CaS2(к) –62,8 70,2 –67,8 
СаО(к) –635,5 39,7 –604,2 
Са(ОН)2(к) –986,6 83,4 –898,5 
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Окончание табл. П.1 
СаSO4(к) –1431,2 106,6 –1323,9 
Cl2(г) 0,0 222,9 0,0 
Fe(к) 0,0 27,5 0,0 
FeO(к) –264,8 60,8 –244,3 
Fe2O3(к) –822,2 87,4 –740,3 
Fe3O4(к) –1117,3 146,2 –1014,2 
H2 0,0 130,52 0,0 
H2O(г) –241,8 188,7 –228,6 
H2O(ж) –285,8 70,1 –237,3 
H2SO4(ж) –814,0 157,0 –690,7 
KClO3(к) –391,2 143,0 –289,9 
KCl(к) –435,9 82,6 –408,0 
Mg(ОН)2 –924,7 63,17 –833,7 
MgSO4(к) –1301,4 91,6 –1158,7 
MgO(к) –601,8 26,9 –569,6 
NH3(г) –46,2 192,6 –16,7 
NO(г) 90,25 210,6 86,6 
NO2(г) 33,5 240,2 51,5 
O2 0,0 205,0 0,0 
S(к)(ромб.) 0 31,9 0 
SO2(г) –296,9 248,1 –300,2 
SO3(г) –395,8 256,7 –371,2 
Ti(к) 0 30,6 0 
TiO2(к) –943,9 50,3 –888,6 
WO3 –842,7 75,9 –763,9 
SiO2(к)(-кварц) –859,3 41,8 –805,0 
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Таблица П.2 
 
Произведение растворимости труднорастворимых веществ  
в воде (298 К) 
Название Формула ПР 
Бария 
карбонат BaCO3 5,1·10–9 
оксалат BaC2O4 1,6·10–7 
сульфат BaSO4 1,1·10–10 
фосфат Ba3(PO4)2 3,4·10–23 
фторид BaF2 1,0·10–6 
хромат BaCrO4 1,2·10–10 
Железа (II) 
карбонат FeCO3 3,2·10–11 
сульфид FeS 6,3·10–18 
гидроксид Fe(OH)3 4·10–38 
Железа (III) хлорид AuCl 2,0·10–13 
Золота (I) хлорид AuCl3 3,2·10–25 
Золота (III) гидроксид Cd(OH)2 2,5·10–14 
Кадмия 
карбонат CdCO3 5,2·10–12 
сульфид CdS 8,0·10–27 
гидроксид Ca(OH)2 5,5·10–6 
Кальция 
карбонат CaCO3 2,8·10–9 
сульфат CaSO4 9,1·10–6 
фосфат Ca3(PO4)2 2,0·10–29 
фторид CaF2 3,9·10–11 
хромат CaCrO4 7,1·10–4 
гидроксид Co(OH)2 1,6·10–15 
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Продолжение табл. П.2 
Кобальта (II) 
карбонат CoCO3 1,4·10–13 
α-сульфид CoS 4,0·10–21 
гидроксид Co(OH)3 1,6·10–44 
Кобальта (III) иодат La (IO3)3 6,1·10–12 
Лантана 
фторид LaF3 7·10–17 
гидроксид Mg(OH)2 1,8·10–11 
Магния 
оксалат MgC2O4 8,6·10–5 
гидроксид Mn(OH)2 1,9·10–13 
Марганца 
карбонат MnCO3 1,8·10–11 
сульфид MnS 1,0·10–13 
бромид CuBr 5,3·10–9 
Меди (I) 
сульфид Cu2S 2,5·10–48 
хлорид CuCl 1,2·10–6 
гидроксид Cu(OH)2 2,2·10–20 
Меди (II) 
карбонат CuCO3 1,4·10–10 
сульфид CuS 6,3·10–36 
фосфат Cu3(PO4)2 1,3·10–37 
хромат CuCrO4 3,6·10–6 
гидроксид Ni(OH)2 1,6·10–14 
Никеля 
карбонат NiCO3 6,6·10–9 
оксалат NiC2O4 4·10–10 
α-сульфид NiS 3,2·10–19 
гидроксид Sn(OH)2 1,4·10–28 
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Продолжение табл. П.2 
Олова (II) 
сульфид SnS 1,0·10–25 
оксалат Hg2C2O4 2,0·10–13 
Ртути (I) 
сульфид Hg2S 1,0·10–47 
хлорид Hg2Cl2 1,3·10–18 
гидроксид Hg(OH)2 3,0·10–26 
Ртути (II) 
сульфид HgS 4,0·10–53 
гидроксид Pb(OH)2 1,2·10–15 
Свинца 
карбонат PbCO3 7,4·10–14 
сульфат PbSO4 1,6·10–8 
сульфид PbS 8,0·10–28 
фторид PbF2 2,7·10–8 
хлорид PbCl2 1,6·10–5 
хромат PbCrO4 2,8·10–13 
арсенат Ag3AsO4 1,0·10–22 
Серебра 
бромид AgBr 5,0·10–13 
иодид AgI 8,3·10–17 
карбонат Ag2CO3 8,1·10–12 
сульфат Ag2SO4 1,4·10–5 
хлорид AgCl 1,8·10–10 
хромат Ag2CrO4 1,1·10–12 
цианид AgCN 1,2·10–16 
карбонат SrCO3 1,1·10–10 
Стронция гидроксид Cr(OH)3 6,3·10–31 
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Окончание табл. П.2 
Хрома (III) 
фторид CrF3 6,6·10–11 
гидроксид Zn(OH)2 1,2·10–17 
Цинка 
карбонат ZnCO3 1,4·10–11 
оксалат ZnC2O4 2,7·10–8 
α-сульфид ZnS 1,1·10–21 
 
Таблица П.3 
Окислительно-восстановительные потенциалы ряда металлов  
в разных средах 
Кислота 
(pH = 0) E
0, B Вода (pH = 7) E
0, B Щелочь (pH = 14) E
0, B 
2H+ H2 0,00 2H2O  H2 0,41 2H2O  H2 0,83 
O2  H2O +1,22 O2  4OH +0,81 O2  4OH +0,40 
Al3+ Al 1,66  Al(OH)3  Al 1,88 AlO2  Al 2,36 
Bi3+ Bi +1,21 BiO+ Bi 0,04 Bi2O3 Bi 0,45 
Cd2+ Cd 0,40 Cd(OH)2  Cd 0,41 Cd(OH)2  Cd 0,82 
Co2+ Co 0,28 Co(OH)2  Co 0,32 Co(OH)2  Co 0,73 
Cr3+ Cr 0,74 Cr(OH)3  Cr 0,93 CrO2  Cr 1,32 
Cu2+ Cu +0,34 Cu(OH)2  Cu +0,19 Cu(OH)2  Cu 0,22 
Fe2+ Fe 0,44 Fe(OH)2  Fe 0,46 Fe(OH)2  Fe 0,87 
Mg2+ Mg 2,36  Mg(OH)2  Mg 2,38  Mg(OH)2  Mg 2,69 
Ni2+ Ni 0,25 Ni(OH)2  Ni 0,30 Ni(OH)2  Ni 0,72 
Pb2+ Pb 0,13 Pb(OH)2  Pb 0,14 Pb(OH)4 2  Pb 0,54 
Sn2+ Sn 0,14 Sn(OH)2  Sn 0,50 Sn(OH)4 2  Sn 0,91 
Zn2+ Zn 0,76 Zn(OH)2  Zn 0,81 Zn(OH)4 2  Zn 1,22 
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Таблица П.4 
Стандартные электродные потенциалы некоторых металлов (E0 ) 
 
Men+/Me E0, B Men+/Me E0, B Эn+/Э E0, B 
Li+/Li 3,04 Mn2+/Mn 1,17 2H+/H2 0,00 
Cs+/Cs 2,92 V3+/V 0,87 Sn4+/Sn +0,02 
K+/K 2,92 Zn2+/Zn 0,76 Sb3+/Sb +0,20 
Rb+/Rb 2,92 Cr3+/Cr 0,74 Bi3+/Bi +0,32 
Ba2+/Ba 2,91 Fe2+/Fe 0,47 Cu2+/Cu +0,34 
Sr2+/Sr 2,89 Cd2+/Cd 0,40 Cu+/Cu +0,52 
Ca2+/Ca 2,84 In3+/In 0,34 Rh3+/Rh +0,76 
Na+/Na 2,71 Ti3+/Ti 0,33 Ag+/Ag +0,80 
Mg2+/Mg 2,36 Co2+/Co 0,28 Hg2+/Hg +0,85 
Be2+/Be 1,97 Ni2+/Ni 0,26 Pd2+/Pd +0,91 
Al3+/Al 1,66 Sn2+/Sn 0,14 Pt2+/Pt +1,19 
Ti2+/Ti 1,63 Pb2+/Pb 0,13 Au3+/Au +1,52 
V2+/V 1,18 Fe3+/Fe 0,04 Au+/Au +1,83 
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Таблица П.5 
  
Стандартные окислительно-восстановительные потенциалы 
в водных растворах (298 К) 
 
Окисленная 
форма 
Восста-
новленная 
форма 
E0 , B Окисленнаяформа 
Восстанов-
ленная 
форма 
E0 , B 
AlF63 Al –2,07 Cu2+ Cu+ +0,16 
Ag+ Ag +0,80 Cu(OH)2 Cu –0,21 
AgI Ag –0,15 Cu(NH3)42+ Cu –0,05 
AgBr Ag +0,07 F2 F- +2,87 
AgCl Ag +0,22 Fe3+ Fe –0,04 
Ag(NH3)2+ Ag +0,37 Fe2+ Fe –0,44 
H3AsO4 HAsO2 +0,56 Fe3+ Fe2+ +0,77 
AsO43– As2O3 +1,27 FeO42– Fe3+ +1,70 
AsO43– As +0,65 Fe(CN)63– Fe(CN)64– +0,36 
AsO2– As –0,68 H2 H– –2,25 
As AsH3 –0,60 Hg22+ Hg +0,79 
Au3+ Au +1,50 Hg2+ Hg22+ +0,92 
Au+ Au +1,68 I2(жид) I– +0,54 
AuCl4– Au +1,00 IO– I– +0,49 
AuCl2– Au +1,15 IO4– IO3– +1,65 
H3BO3 B –0,88 IO3– I2 +1,19 
B4O72– B –0,79 H IO3 I- +1,08 
Ba2+ Ba –2,90 H IO I2 +1,45 
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Продолжение табл. П.5 
Be2+ Be –1,85 K+ K –2,92 
Bi3+ Bi +0,21 Li+ Li –3,03 
BiO+ Bi +0,32 Mn2+ Mn –1,18 
NaBiO3 BiO+ +1,80 MnO4– MnO42– +0,56 
Br2(ж) Br– +1,09 MnO4– MnO2 +1,69 
HBrO3 Br– +1,44 MnO4– Mn2+ +1,51 
BrO3– Br– +0,61 MnO42– MnO2 +1,29 
HBrO Br2 +1,59 Mn(OH)2 Mn –1,55 
BrO– Br– +0,45 Mo3+ Mo –0,20 
BrO Br2 +0,76 MoO42– MoO2 +0,61 
CO2 CO –0,12 MoO42– Mo3+ +0,51 
Ca2+ Ca –2,87 NO3– NO2 +0,77 
Cd(NH3)42+ Cd –0,61 NO3– NO2– +0,84 
Cl2(жид) Cl– +1,36 NO3– NO +0,96 
ClO4– Cl2 +1,39 NO2 HNO2 +1,09 
ClO3– Cl2 +1,47 NO2– NO +1,05 
HClO Cl2 +1,63 NO2– NO +1,20 
Co3+ Co2+ +1,80 NO2– HN3 +0,80 
Co(NH3)63+ Co(NH3)62+ +0,10 Na+ Na –2,71 
Co(OH)3 Co(OH)2 +0,17 O2 H2O +1,23 
Cr3+ Cr2+ –0,47 O3(H+) O2 +2,08 
Cr2O72– Cr3+ +1,33 O2 H2O2 +0,69 
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Окончание табл. П.5 
Cr2O72– Cr +0,29 H2O2 H2O +1,77 
CrO42– Cr(OH)3 –0,13 P (красный) PH3 –0,10 
CrO42– CrO2– –0,16 H3PO4 H3PO3 –0,28 
Cu+ Cu +0,52 PO43– P (красный) –0,13 
H3PO4 PH3 –0,28 H2SiO3 Si –0,78 
H3PO4 H3PO2 –0,50 Sn4+ Sn +0,01 
H3PO2 P –0,51 Sn4+ Sn2+ +0,15 
Pb2+ Pb –0,13 SnO32– Sn2+ +0,84 
Pb4+ Pb2+ +1,69 Ti4+ Ti –0,88 
PbO2 Pb2+ +1,45 Ti4+ Ti2+ –0,09 
PbO2 PbSO4 +1,68 TiO2 Ti2+ –0,50 
Pt2+ Pt +1,20 Sn4+ Ti –1,63 
SO42– H2SO3 +0,17 Tl3+ Tl +1,26 
SO42– S +0,36 Tl+ Tl +0,34 
SO42– S2– +0,15 VO43– VO+ +1,26 
SO42– H2S +0,30 VO2+ VO2+ +1,00 
S2O82– SO42– +2,01 VO2+ V2+ +0,34 
SO2 S +0,45 V3+ V2+ –0,25 
S S2- –0,47 V2+ V –0,18 
S H2S +0,17 WO42– W +0,05 
SbO+ Sb +0,21 WO2 W –0,12 
SbO3– SbO+ +0,70 Zn(NH3)42+ Zn –1,04 
SiO32– Si –0,45 ZnO22– Zn –1,22 
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Рис. П.1. Стандартные потенциалы соединения галогенов 
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Таблица П.6 
 
Константы нестойкости ряда комплексных ионов 
 
Химическая формула Константа нестойкости 
[HgCl4]2– 8,510–16 
[HgBr4]2– 1,010–21 
[HgI4]2– 1,510–30 
[Hg(CN)4]2– 4,010–42 
[Ag(NH3)2]+ 9,310–8 
[Ag(NO2)2]– 1,310–3 
[Ag(S2O3)2]3– 1,110–13 
[Ag(CN)2]– 1,110–21 
[Cu(NH 3)4]2+ 2,110–13 
[Cu(CN)4]2– 9,610–29 
[Ni(NH 3)4]2+ 9,110–8 
[Ni(CN)4]2– 1,010–31 
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